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Le sommaire 
présente le contenu 
détaillé de chaque 


chapitre de la partie. La photo 


__| d'ouverture 


du chapitre. 


e LES GAZ 


L'air qui nous entoure et qui constitue 
l'atmosphère est un mélange gazeux. Depuis 
la naissance de la Terre, il y a environ 
4,5 milliards d'années, sa composition est 
en constante évolution. Elle varie selon 
l'altitude et la région, mais elle subit aussi 
des changements à cause du rejet de gaz par 
les volcans ou par les activités humaines. 
Qu'est-ce qui caractérise les gaz? Quels 
facteurs déterminent leur comportement ? 
Nous verrons dans les prochains chapitres 
comment certaines théories et certaines lois 
nous permettent de mieux comprendre ces 


substances particulières. 


Le brüleur au propane 
À d'une montgolière. 


Le comportement 
des gaz 


24 La loi des bressions partielles 
Résumé 


Matière à réfldrion : : 
Exercices L'avènement des monigolfières a marqué le monde de la science. 


En effet le désir d'augmenter la performance de leurs ballons 
a poussé les scientifiques et les inventeurs à étudier 
avec précision le comportement des gëz. 

Quelles sont les lois qui régissent ce comportement ? 


Ces lois s'appliquent-elles à tous les gaz 


et dans n'importe quelles conditions ? 


L'introduction de la 


parlie établit le fi | Le titre du chapitre. | l'introduetiondü 
conducteur entre chapitre établit des liens 
les différents chapitres _ | concrets entre la photo 
qui y sont regroupés. d'ouverture et le sujet 


du chapitre. 


QUELQUES PAGES DE CHAPITRE 


On peut comparer le comportement des particules de gaz à celui d'adolescents qui 
dansent dans un local. La AIGURE 2.3 définie les quatre variables à étudier dans cette 


comparaison. Nous ÿ reviendrons régulièrement dans les prochaines pages de ce 4 à 
chapitre. 
Des capsu | es 


Étymologie 
facilitent la 
compréhension 
de mots abstraits 
nn entre des danseurs et des particules de gaz peut faciliter la compréhension o u d iffi ci les. 


Dès le 17€ si 


les scientifiques ont formulé quelques lois simples décrivant le 


Des photos viennent fréquemment 
" : comportement des gaz. Pour y parvenir, ils ont réalisé des expérimentations en 
appuyer le texte de façon à faire un considérant deux des quatre Variables qui caractérisent les gaz, tandis qu'ils 


maintenaient constantes les valeurs des deux autres variables. Par exemple, lors de 


CHIME = 


l'analyse de la relation qui existe entre la pression et le volume, la température et 


lien entre la vie de tous les jours et À Ge Sn na Ce D Bt 


concevoir des relations mathématiques et des formules simples à deux variables. 


les concepts à l'étude. Étant donné que la température et la pression de l'air Ouyoioeie 


varient d’un point à l'autre de la Terre (voir la FIGURE 24, [= Net du trot 
par exemple), les scientifiques ont dû établir des Mormes]| À Lg nomma qui snif O 
quant aux conditions d'étude des gaz. Ces normes 

peuvent s'avérer utiles pour comparer le comportement 

de deux gaz différents, pour quantifier des variables dans des conditions précises, 

ou encore pour résoudre certains problèmes concernant les gaz. Ainsi, on 
distingue 


«les conditions de température et de pression normales (TPN): 
de 0 °C et une pression de 101,3 kPa 


La rubrique Article tiré 2 es condions de empire anbane de pres normal (TAPN) an 
d'Internet établit un lien 

s a 
entre un concept touché ETS 
dans le chapitre et une Et 
application de la vie de 
tous les jours ou un 
phénomène naturel. 


«équerre, règle, loi». 


ne température 


Fes Les formules 

moyenne, de -36 °C. , : 
mathématiques 
essentielles sont 

) ue sa systématiquement 


mises en évidence. 


Le raguau 5.8 présente la chaleur molaire de dissolution dans l’eau de quelques 
substances. 


ECR LA CHALEUR MOLAIRE DE DISSOLUTION DANS L'EAU DE QUELQUES SUBSTANCES 


Dissolution endothermique Dissolution exothermique 


Pour une température et une pression donn, 


s, on peut donc comparer deux situa- 


Substance Chaleur absorbée Substance Chaleur dégagée tions différentes à l'aide de la formule suivante: 
(en kJ/mol) (en kJ/mol) 
Närale d'argent (AgNO=) +226 Dioxyde de carbone (CO) -201 Ron din vaine 
Chorale de potassium (KCIO:) 414 Sulfgte de cuivre (CuSO4) “677 tn) 
= =1= 2 où V représente le volume initial (en ml ou en 
iodure de potassium (KI) 204 Acide fluorhydrique (HF) 616 M M2 n représente la quantité de gaz initiale (en mol) 
Närate de potassium (KNO:) +349 Acide nirique (HNO:) 333 Va représente le volume final (en ml où en L) 
Thiocyanate de potassium (KSCN) +243 Acide sulfurique (H}5O) m7] n2 représente la quantité de gaz finale (en mol) 
Bromate de thium (LiBrO) 44 Hydroxyde de potassium (KOH) -573 
Fluorure de lthium (LiF) 47 Bromure de lithium (LiBr) 489 
Chlorure de sodium (NaCI) +39 Nitrate de lthium (LINO:) 25 ss HE HER 1 
Nirste de sodium (NaN O3) 205 Hydroryde de sodium (NaOH) ETTA ne seringue contient 3 mol de gaz dans un volume de 75 ml, aux conditions ambiantes {0 MÉTHO, p.327 
5 de températur el sera le volume si on ajoute 1 ol de gez d 
Chlorure d'ammonium (NH,CI) “48 Ammoniac (NH: -306 la serinque tout en garclant la pression et la température constantes 
1. Quelle est l'information recherchée ? 4. effectue les calculs. 
À l'aide des données de ce tableau, on peut aussi prédire la température finale de V=7 75 mi x 4 mal. 


l'eau après la dissolution d’une substance. Voyons un exemple à la page suivante. 


mel 
75m =100 ml 


3 mol 


ARTICLE TIRÉ D'INTERNET 5. Je vérifie ma réponse ét je réponds 
à la question. 


Puisque le volurr 


Alerte à la surchauffe informatique 23. Quelle formule content Les verbes dont Ps 


J'ai besoin ? 
L 2 


mol+ 1 mol = 4 mol 


CHIME = 


an 


est directement proport 
Z,iLest logique que. lorsqu'on 
nte cetle dernière, le volume final soi plus 


antité de ga: 


Entre 2000 et 2005, la consommation électrique 
des centres de données informatiques a doublé à 
l'échelle de la planète. Les moteurs de recherche 
qui entassent dans ces centres des dizaines de 
milliers de serveurs, capables de mémoriser des 
milliards de courriels, textes, films et musiques, sont 
en voie de devenir de véritables ogres énergétiques. 


d que le volume initial. Le volun 


de 100 ml 


donc 


EXPLICATION À L'AIDE DE LA THÉORIE CINÉTIQUE 


Selon la théorie cinétique, lorsqu'on augmente le nombre de particules de gaz, le 
nombre de collisions augmente, ce qui a pour effet d'augmenter la pression. Le 
volume augmente en conséquence si l’on maintient la pression constante. 


«Notre ordinateur fait partie des appareils les plus 
jamais inventés, écrit le spécialiste 
Timothy Prickett Morgan. Le plus gros de l 
tricité qui le nourrit est relâché sous forme de 
chaleur, de bruit et de lumière.» 


C'est comme si l'on invitait une autre classe d'étudiants à danser dans la compa- 
Certains centres de données renferment des dizaines raison de la FIGURE 2.3. Pour que le nombre d'accrochages demeure constant, il faut 
de miliers de serveurs informatiques, choisir un local deux fois plus grand. 


Les fabricants de processeurs ou de serveurs 
veulent maintenant concilier hausse de la perfor- 
mance et lutte contre chaleur et consommation. Par exemple, la conception 
de puces dotées de milliards de micro-trous facilitera la circulation du courant 
et elle limitera pertes et échauffements. Les spécialistes de la climatisation 
affirment qu'il faudra bientôt abandonner l'air soufflé pour passer au 


Il existe aussi une relation entre la quantité et la pression d'un gaz. Par 
exemple, lorsqu'on gonfle un pneu de vélo à plat, donc complètement vide, 
l'air qu'on y insuffle contribue d'abord à augmenter le volume de la chambre 
à air, la pression interne étant égale à la pression atmosphérique. À un certain 
refroidissement par des fluides. moment, la chambre à air atteint son volume maximal. L'augmentation de la 

Adagt de: Le Devoir Alt à rca frmatiaue en gra, 26 jan 2007. quantité de gaz entraine alors une augmentation de la pression de Pair dans le 
pneu, son volume ne variant pratiquement plus. 


Habituellement, la pression recommandée 
QUE DES TRANSFORMATIONS Comme un pneu n'est jamais parfaitement étanche, il faut vérifier réguliè- 
rement la pression en tenant compte du poids du cycliste et des conditions 
routières. 


est inscrite sur le côté du pneu. 


PARTEN 1 L'ASPECT 


CHAPITREZ 1 


L'application des formules est clairement 


exposée à l'aide d'exemples concrets 
souvent structurés selon une démarche. 
Cette démarche est détaillée dans la 
section MÉTHO à la fin de l'ouvrage. 


La rubrique Enrichissement couvre des 
connaissances supplémentaires à celles 
prescrites dans le programme. 


CHIMIE LE EN UN COUP D'ŒIL XI 


EFA La loi des gaz parfaits 


La formule de la loi générale des gaz n'est pas très utile lorsqu'on veut déterminer 
les caractéristiques d'un gaz à un moment précis (comme à la ReuRE 219). Pour y 
parvenir, on doit modifier la formule de la façon suivante 


pe = constante 
nT 


La constante est symbolisée par la lettre R. Cette nouvelle formule constitue la loi 
des gaz parfaits. 


La loi des gaz parfaits met en relation la pression, le volume, la température 
et la quantité de gaz à un moment donné. Afin d'établir une égalité, on utilise 
une constante, symbolisée par la lettre R. 


La forme la plus courante de cette loi est la suivante 


Loi des gaz parfaits 


PV = nRT où P représente la pression (en kPa) 
V représente le volume (en L) 
n représente la quantité de gaz (en mol) 
R représente la constante des gaz (en kPa « L/mol + K) 
T représente la température (en K) 


Qu’entend-on par «gaz parfait ? Il s’agit d’un gaz qui répond à toutes les lois des 
gaz de façon rigoureuse et dont le comportement peut être expliqué par la théorie 
cinétique, quelles que soient les conditions de température et de pression. Cela 
signifie que: 


les particules d’un gaz parfait n'ont aucune interaction entre elles; 


«elles rebondissent sans aucune perte d'énergie; 
«leurs collisions avec les obstacles sont parfairement élastiques; 
. 


on peut abaisser la température jusqu’à 0 K sans que le gaz se liquéfie. 


7. LACONSIANTE 
DES GAZPARFATS 


Pour déterminer 
la quantité de gaz 
présente dans une 
bouteille, faut tenir 
compte du volume, 
de la température 
et dela pression. 


Ce pictogramme indique 


qu'un ou plusieurs 


laboratoires, en lien avec 


la notion traitée, sont 
offerts en documents 
reproductibles. 


À 


La rubrique Histoire de 
science, à laquelle est 
associée une ligne du 
temps, présente l'historique 
d'une application ou 

d'un procédé lié au sujet 

du chapitre. 


HISTOIRE DE SCIENCE 


La plongée sous-marine 


L'attrait du fond des mers existe 
depuis toujours. La plongée en 
apnée, c’est-à-dire sans appareil 
spécialisé, est limitée par la durée 
et la profondeur. En effet, pour 
chaque 10 m de descente, la pres- 
sion augmente d'environ 100 kPa. 
Cette augmentation de pression 
occasionne une diminution du 
volume d'air dans les poumons et. 
une difficulté à respirer. 


On raconte qu'au 4° siècle avant 
notre ère, Alexandre le Grand 
(-356, -323) plongea jusqu’à envi- 
ron 10 m de profondeur grâce à 
une cloche inversée. 


Léonard de Vinci (1452-1519) 
imagina le premier scaphandre à 
casque avec tuyau permettant au 
plongeur d'aspirer l'air de la sur- 
face. Toutefois, cette technique était 
peu réaliste avant l'avènement des 
pompes à air. 


En 1690, le physicien et astro- 
nome Edmond Halley (1656-1742) 
reprit l'idée de la cloche de plon- 
gée. Il y renouvelait l'air grâce à 
des tonneaux qu'il traînaît derrière 
lui. Mais ce dispositif était encom- 
brant et peu pratique. 


L'armure de plongée proposée 
par John Lethbridge (1675-1759) 
en 1715 consistait en un tonneau 
de bois duquel ne dépassaient que 


ses deux bras. Une ouverture per- 
mettait l'alimentation en air à 
l'aide d'un soufflet; une autre 
servait à évacuer l'air vicié. 


En 1772, Fréminet mit au point 
une combinaison de plongée en 
cuir agrémentée d'un casque en 
cuivre, qu'il baptisa «machine 
hydrostatergatique». Des poids 
répartis sur le plongeur lui permet- 
taient de se maintenir en profon- 
deur et de marcher au fond de 
l'eau. L'air était pompé grâce à un 
immense souffler. Ce prototype de 
scaphandre à casque connut beau- 
coup de succès et fut amélioré au 
fil du temps, 


En 1837, Augustus Siebe (1788- 
1872) ajouta des chaussures les- 
tées au scaphandre, d'où le nom de 
uscaphandre pieds lourds». La 
combinaison de ce scaphandre 
était fabriquée d'une toile caout- 
choutée souple et étanche. Le sys- 
tème d'alimentation en air par une 
pompe remplaçait les soufflets. 


La forme actuelle de scaphandre 
à casque fut essentiellement ache- 
vée par Joseph-Martin Cabirol, qui 
en obtint le brevet en 1855. Cette 
version améliorée comportait une 
combinaison en toile caoutchoutée 
et une soupape permettant d'éva- 
cuer l'air vicié. 


Membre d'une équipe de secourisme 
portant un scaphandre autonome 
moderne, version 21 siècle, 


Grâce à la collaboration de 
Benoit Rouquayrol (1826-1875) et 
d'Auguste Denayrouze (1837- 
1883), l'invention d'un détendeur 
donna naissance au premier sca- 
phandre autonome en 1864. Ce 
dispositif servait à réguler la pres- 
sion de l'air provenant d’un réser- 
voir. Toutefois, les réserves d'air 
étaient limitées puisqu'on ne savait 
pas encore comprimer l'air effica- 
cement dans une bouteille. 


En 1943, l'ingénieur Émile 
Gagnan (1900-1979) et le com- 
mandant Jacques-Vves Cousteau 
(1910-1997) inventèrent le sca- 
phandre autonome moderne. Les 
nouveaux modèles n'en sont que 
des versions améliorées. 


PARLONS L'ÉVOLUTION DU SCAPHANDRE AU FIL DU TEMPS 
. Il nd 
1837 1864 1943 
Scaphandre Scaphandre Ce 
pied lourde autonome autonome modeme 


Une définition est 
insérée lorsqu'une 
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CHIME « 


notion fondamentale 
doit être expliquée. 


Un pictogramme Concept déjà vu 
indique le ou les concepts vus dans 
les années antérieures. 


Les sections qui suivent montrent la démarche qu'ont effectuée les scientifiques 
avant de formuler les lois simples des gaz. 


La relation entre la pression et le volume 


En 1662, le physicien et chimiste irlandais Robert Boyle (1627-1691) établit la 
relation qui existe entre la pression d’un gaz et son volume. Cette relation fut » 
confirmée, en 1676, par le physicien français Edme Mariotte (1620-1684). Ces 
deux scientifiques étudiaient, chacun de leur côté, la compressibilité des gaz. À 
température constante, ils observèrent que, lorsque la pression d’un échantillon 

de gaz diminue, son volume augmente, et vice versa. La même relation existe si on 
étudie l'effet d'un changement de volume sur la pression: lorsque le volume du 

gaz diminue, sa pression augmente, et vice versa. On appelle cette relation la «loi 

de Boyle-Mariotte». 


La loi de Boyle-Mariotte indique que, à température constante, le volume 
d’une masse de gaz est inversement proportionnel à la pression. Si on aug- 
mente la pression, le volume diminue, et vice versa. 


Le graphique de la pression en fonction du volume 
{voir la RGURE 2,5) forme une Ihypeñbole, une courbe | 
typique d'une relation inversement proportionnelle. 
Cette relation est confirmée par le graphique de la 
pression en fonction de l'inverse mathématique du 
volume, soit 1/V (voir la FIGURE 2.6). Par conséquent, 
si le volume du contenant double, la pression du gaz 
diminue de moitié. 


On peut donc dire que la pression est direc- 
tement proportionnelle à l'inverse du volume. 
Mathématiquement, cette relation s'écrit comme 
suit (le symbole x signifie «est directement 
proportionnel à») 


x1 : $ 
F Y OÙ PV = constante 


r à 
La capsule Lien 


mathématique relie 
un mot du texte à 

sa signification 

dans le domaine 
mathématique. 


LA PRESSION D'UN GAZ 
EN FONCTION DE SON VOLUME 


Il ne faut pas confondre la constante de cette 
formule avec les deux variables qui doivent 
demeurer constantes tout au long de l'expé- 
rimentation, soit ici la température et la quantité 
de gaz. De ce fait, si on répète l'expérience en 
utilisant une autre quantité de gaz ou en l'effec- 
tuant à une température différente, on obtiendra 
tout de même une relation inversement propor- 
tionnelle. Toutefois, la constante de la formule 
sera différente, comme le démontre la FIGURE 2.7. 
La valeur de la constante dépend donc de la 
température et de la quantité de gaz. 


À 


XII 


CHIMIE 


EN UN COUP D'ŒIL 


Un résumé reprend La rubrique Matière à réflexion offre 
l'essentiel des notions des activités d'approfondissement de 
abordées dans le chapitre. sujets traités dans le chapitre. 


(es = Matière à réflexion 


Le comportement des gaz 


Un moteur qui dépollue ? 


21 LES LOIS SIMPLES DES GAZ Dans le but de concevoir des véhicules économiques et 
non polluants, des ingénieurs travaillent actuellement sur 
«Pour définir les caractéristiques d'un échantillon de gaz et pour étudier son com- oem CO 
portement, quatre variables sont nécessaires: la pression, la température, le véhicule ne fait pas que rouler à l'air comprimé : son 
volume et la quantité de gaz. moteur filtre l'air ambiant et le rejette à l'extérieur, plus 
e_Les scientifiques ont établi des normes quant aux conditions d'étude des gaz. propre qu'il ne l'était à son entrée. La voiture à air com- 
On distingue: primé serait-elle la solution de l'avenir ? 
» les conditions de température et de pression normales (TPN): une tempé- C) Comparez le fonctionnement d'un moteur à combustion (2) 
rature de 0 *C et une pression de 101,3 kPa; et celui d'un moteur à air comprimé. Discutez également 
> les conditions de température ambiante et de pression normale (TAPN), ou de l'impact environnemental de l'emploi de ces deux 
conditions ambiantes: une température de 25 °C et une pression de 101,3 kPa. types de moteurs. 
«La loï de Boyle-Mariotte indique que, à température constante, le volume d’une PISTES D'EXPLORATION 


masse de gaz est inversement proportionnel à la pression. 
pression, le volume diminue, et vice versa. Ainsi 


Pa + OU PV= constante 


on augmente la . | 
9 Comment produit-on de l'air comprimé ? 
9 Quels sont les principes de fonctionnement d'un moteur à air comprimé ? Quel est le 
rendement d'une voiture datée d'un tel moteur ? Quel est l'impact environnemental 
de son utilisation ? 


CHIMIE = 
CHIMIE = 


e_Laloï de Charles indique que, à pression constante, le volume d'une certaine quan- . 
tité de gaz est directement proportionnel à la température absolue. Lorsque la 9 Quels sont les principes de fonctionnement d'un moteur à combustion interne (ou 
température augmente, le volume du gaz augmente, ét viée versa, Ainéi: moleur thermique) ? Quel est l'impact environnemental de l'emploi d'un tel moteur ? 

v 9 Quelles sont les autres solutions de rechange (la voiture électrique, la voiture 


VaT OU = constante hybride, par exemple) et quels en sont les impacts environnementaux ? 


e L'échelle des kelvins, ou échelle des températures absolues, est une échelle 
parallèle à celle des degrés Celsius. Pour convertir une température d’une 
échelle à l’autre, il faut effectuer l'opération mathématique suivante : 

T(en K) = T (en °C) + 273 Le vol des montgolfières 
En 1782, les frères Montgolfier mirent au point 


«À volume constant, la pression d’un échantillon de gaz est directement propor- RS Re dire 


tionnelle à la température absolue. Ainsi: | . ; 
. permit plusieurs découvertes relatives au com- 
par OU constante portement des gaz. Encore aujourd'hui, le vol 
majestueux de la montgolfière nous fascine. 
«Selon l'hypothèse d'Avogadro, des volumes égaux de gaz, aux mêmes conditions Pourquoi une montgolfière s'élève-t-elle dans 
de température et de pression, contiennent le même nombre de particules. les airs ? Quelles lois des gaz en expliquent le 
«La loi d'Avogadro indique que, à température et pression constantes, le volume fonctionnement ? 
d’un gaz est directement proportionnel au nombre de moles du gaz. Si on ane none 
augmente la quantité de gaz, son volume augmente, et vice versa. Ainsi: de meet Bloaice ro icdinee 
Væn OU = constante concernant le principe d'Archimède en lien avec 
Le ce fonctionnement. 
e_Le volume molaire d'un gaz est le volume qu’occupe une mole de gaz, quelle 
que soit la nature de ce gaz, à une température et une pression données. Le PISTES D'EXPLORATION 
volume molaire s'exprime en L/mol: 9 Pourquoi chauffe-t-on l'air du ballon d'une montgollière ? 
> à TPN, le volume molaire d’un gaz est d'environ 22,4 L/mol; #2 Quel rôle joue le principe d'Archimède dans le fonctionnement d'une montgolfière ? 
> à TAPN,ilest de 24,5 L/mol. 9 Qu'est-ce que la masse volumique ? Comment varie la masse volumique d'un gaz ? 
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à une pression de 100,5 kPa et à une 
rature de 200 °C Flla racaille 


39. Jui fait réagir du dihydrogène avec du diluor [I Défis O 


ed mn tin dre 
ects 


23. Expliquez pourquoi certaines piles peuvent Es] Exercices sur l’ensemble (} 


être rechargées, alors que d'autres ne 


le neuvent nas du chapitre 7 


D" (ea) 
2 réaction 
ier ouvert ? 


Exercices 


les 
DS produiE 


Qu'est-ce que © Some ant 
l'équilibre chimique ? CC) # Cu * 2 Chats) 


a) À quel type de transformation correspond 
1. Indiquez si chacun des systèmes suivants est 


“ 


la réaction directe ? 


ouvert ou fermé, Expliquez chacune de vos b) À quel type de transformation correspond 
ee À auelypede ans Des exercices portant sur 
2) Une bouteille de boisson gazeuse dont ÿ Éimineit bien di IS co : He 
ne 9) Conmentpaten défa atre chaque section théorique 
b) Une tasse de café refroidi dans laquelle à . x 
s'est formé un dépôt de sucre. (Considérez 5. Béatrice dépose des tiges de cuivre dans une contribuent aune 


solution de nitrate d'argent (Ag9NO:). Après 


la dissolution du sucre) > 
un certain temps, elle observe un dépät d'argent 


— 


€) La transformation dessous electuée sur les ges de cuivre tan que a soon He) intégration progressive 
dans un bécher devient bleue, comme le montrent les photos 
CaCO3,) =? CaCO sus) suivantes bre estil Ï s|è 
d) Un mélange de bicarbonate de sodium Avantlaréaction  Aprèslaréaction + ésent des notions par les élèves. 


: ns par 
et de vinaigre employé pour simuler 


une éruption volcanique. 


F 


dre: 


i92k) 


2 Précisez si chacun des systèmes décrits dans 
les énoncés suivants est à l'équilibre. S'il ne l'est 


LS, 
pas, expliquez pourquoi { F 
a) Une bonbonre dé propañe estremisée Î } 
dans un hangar. Une odeur s'en dégage. 
É 
Fr + 


a ci-dessous 
mmliquez 


Des exercices sur l'ensemble 
du chapitre permettent de 
mettre en pratique les 
connaissances acquises dans 
le chapitre et d'en valider 


=centration 
msmentation 
ärogène. 


b) Un feu brüle dans la cheminée. 


c) Lorsque des ions Fe3* et SCN- réagissent 
en solution aqueuse, la solution devient 
de plus en plus rouge. 


scentration 


La réaction peut s'exprimer comme suit: 
d) Unthermomètre, qui contient du mercure Cut + 2 Ag9NOztaa) #5 2 Ag(.) + Cu(NO3)aa) 
liquide et de la vapeur de mercure, mesure 


une température de 24,5 °C. 2) Ce système peut-il atteindre l'équilibre ? 


Expliquez votre réponse. 


son entraîne 


central 
) Alicia dissout du sulfate de cuivre dans de entration 


l'eau. Elle obtient une solution d'un bleu intense b) os re forts s'assurer de , ; 
avec un excès de sulfate de cuivre solide: équilibre du système ? Expliquez votre Er | h 
réponse. Eten a comprenension. 


3. La réaction ci-dessous s'effectue dans un 
contenant scellé 


4 > 


6. Vous plongez des morceaux de diode gris-violet 
dans un solvant jusqu'à sursaturation. À ce 


Znça) + 2 HClça) ? Ho(a) + ZnClaçaa) moment, la couleur de la solution ne varie plus. 

Au bout d'un certain temps, vous remarquez Vous ajoutez ensuite à ce mélange 15 g de € 

qu'il reste une certaine quantité de zinc solide, diiode radioactif qui se dépose au fond du : re F 

alors que la solution est neutre et que la pression contenant. Plus tard, vous constatez la présence Des q uestions Défis sont proposées 
du système est stable. Cette réaction est-elle de diiode radioactif en solution. Comment cela 

ä l'équilibre ? Expliquez votre réponse. est-il possible ? 


aux élèves qui veulent renforcer leur 
compréhension des notions apprises. 
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AUTRES PAGES DU MANUEL 


X PASSIONNÉE DE SCIENCE 


La passion de la vérité 


Élève brillante, Christiane Ayotte entre au collège de Bois-de-Boulogne à 15 ans, 
et à l'Université de Montréal, à 17. En 1983, après avoir décroché son doctorat en 
chimie organique, elle se joint à l'équipe de l'institut national de la recherche scien- 
tifique (INRS) pour un stage postdoctoral de deux ans en spectrométrie de masse 


La rubrique Passionnés 
de science présente une 


La même année, soit en 1983, un scandale se produit aux Jeux panaméricains de 
Caracas, au Venezuela: plusieurs athlètes, dont deux haltérophiles canadiens, sont 
disqualfiés pour cause de dopage. À la suite de cet événement, le Canada énonce 
sa toute première politique antidopage. On demande alors à 
Christiane Ayotte de travailler sur des outils de dépistage dans le 
laboratoire du contrôle de dopage de l'INRS. 


courte biographie de 


chimistes influents dans 
les domaines liés aux 
concepts à l'étude. 


Depuis, à chaque année, Christiane Ayotre et son équipe effectuent 
des miliers d'analyses afin de s'assurer que des athlètes en prove- 
nance de partout dans le monde pratiquent leur sport sans prendre 
de drogues. En 1991, elle devient directrice du laboratoire, le seul au 
Canada qui soit agréé par l'Agence mondiale antidopage (AMA) et 
le deuxième au monde en ce qui concerne le volume d'échantillons 
analysés. Elle dirige aussi des étudiants à la mañtrise et au doctorat afin 
de mettre au point de nouvelles méthodes pour détecter les drogues. EE l 


Ér- 


La réputation que le laboratoire s’est bâtie avec le temps tient en grande partie àla {J'aime imaginer 
personnalité de sa directrice. Le combat contre le dopage n'est pas facile, car de 
grosses sommes d'argent sont en jeu dans le domaine des sports. Ce qui pousse 
Christiane Ayotte à continuer, ce sont les encouragements qu'elle reçoit des athlètes et entrois 
des entraîneurs qui veulent que le sport reste «propre». 


Une lutte de tous les instants 


les molécules 


La section La chimie mène 
l'enquête expose, de façon 
détaillée, un exemple de 
domaine d'application de la 
chimie, soit la chimie judiciaire. 


dimensions 
dans matête, 


Christiane Ayotte a fait partie de plusieurs comités internationaux sur les drogues 
dans le sport. Elle a reçu la Médaille d'honneur de 2006 de l'Association médicale 
canadienne (AMC) pour son engagement social envers l'élimination du dopage dans j'ai souvent 
les sports et pour sa contribution exceptionnelle à la promotion de la recherche l'impression 
antidopage. En 2010, elle a supervisé les opérations de dépistage de produits interdits 
des Jeux olympiques et paralympiques d’hiver de Vancouver. 


de faire des 


puzzles.» 


Christiane Ayotte 


eréNom | Christiane 


Nom | Ayotte 
LU DE NAIssANGE | Montréal (Québec) 


Lieu De rravaiL | Laboratoire du contrôle de dopage, 
INRS-Institut Armand-Frappier, Montréal (Québec) 
Formation | Doctarat en chimie organique 
(Université de Montréal) 


DOMAINE | Biochimie 
DE SPÉCIALISATION 


RÉALISATION | Mise au point d'une méthode de dépistage des métabolites 
urinaires des stéraïdes anabolisants 


LaChimie mène 
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À 22h10, une équipe d'experts entre en scène pour prélever l'ensemble des indices qui 
permettront d'expliquer les causes et les circonstances de ce drame: 


Très tôt le lendemain matin, le corps de l'individu retrouvé dans l'appartement 306, ainsi 
que les indices prélevés sur les lieux par les experts sont acheminés au Laboratoire de 


=meuble situé à 
M le corridor du 
œment frappé à la 
st les premiers à 
découvrentun 
dur la cuisinière, 


Éclats de verre, empreintes, mégots de cigarettes, résidus de fibres, traces de 
s. 1 sait en effet 
ontaminer» les 
indices pouvant être prélevés, puis analysés par des experts en sciences Bresure préven- 


peinture ou d'essence, gouttes de sang ou de salive font tous partie des 


judiciaires pour mener une enquête. Leur mission ? Découvrir les causes et pu l'arrivée de gaz 
: à sême coup son 
les circonstances d’une mort suspecte. 


Dans les pages qui suivent, vous verrez de quelle façon la chimie contribue 
à l'examen et à l'analyse de preuves prélevées sur une scène de crime ou sur 
le lieu d’un accident. Soyez vigilants et relevez bien tous les indices, car vous 


aurez peut-être l'occasion de plonger, vous aussi, au cœur d'une enquête. 


LA CHIMIE MÈNE L'ENQUETE 
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sciences judiciaires et de médecine légale (LSJML) de Montréal. Le LSJML est l'un des 
plus anciens et des plus prestigieux laboratoires d'investigation médicolégale en 
Amérique du Nord 


C'est maintenant au tour des enquêteurs et des spécialistes en sciences judiciaires 
(ex.: médecins, chimistes, biochimistes, généticiens, ingénieurs, toxicologues, spécia- 
listes en criminalistique, etc.) de procéder à l'analyse non seulement du corps de la vic- 
time, mais aussi de tous les prélèvements recueillis sur les lieux. 


Leur mission ? Déterminer ce qui s'est réellement passé dans l'appartement 306, S'agit- 
i d'un simple accident, d'une mort naturelle ou d'un crime ? De quelle façon les différents 
experts parviendront-ils à résoudre cette énigme ? C'est ce que vous allez découvrir en 
poussant les portes des divers départements d'un laboratoire de sciences judiciaires et 
de médecine légale. 
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INDICES ET 
PRÉLÈVEMENTS 
1. Corps 
2: Lampe sure sol 


3:Poussièresur 
lesole 

4.Piedcassé de 
latable à calé 

5.Verre vide 

6. Gouttes de sang 

7. Liquide sure tapis 

8. Verre etéclats 
deverre 

9. Télécommande 


10. Poussère sur 
letapis 

11. Poils du chat 

12. Trou dans le mur 


13, Médicaments 


14. Poignées du 
réfrigérateur 
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commande de 
le cuisinière 
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des tableaux de référence 
utiles lors de l'étude de 
certains concepts. 
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La constante d'acidité de quelques acides à 25°C ….. 


La constante de basicité de quelques bases à 25°C 


La constante du produit de solubilité de quelques substances 
peu solubles dans l'eau 
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L'index présente les 
mots clés accompagnés 
de renvois aux pages où 
ces mots apparaissent. 


Acde(s), 243-254, 245 
conugué d'une base, 245,246 
Laible, 250-251 
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voir aussi Élecirobtes 

Acid, constante d, 249.252 
voir aussi Acide) 
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nombre d'-,13 
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Laible, 253-254 
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voir aussi Base 
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À 


thermique massique, 10 
se 


hétérogène, 185 
homogène, 182183 
etenaymes 183 


Une définition se Irouve au numéro de page indiqué en gras. 


Catalyseur 181 
et équilibre, 217 D 


elvitesse de réaction, 181185 Décomposition, 18, 204 
Cation, vai lon positif Deni-réactions 


Cellus échelle des degrés, 62-63 


de région 40 Diagramme) énergétiques), 126-127 


en solution aqueuse, 144-147 


ettempérature, 10 Diffusion, 41-42 
massique de réaction, 121 Dissocialion électrohtique, 17 
molaire Dissolution 17 


de dissolution, 145147 
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aetdcbasique, 147. Ébulition 37 


de réaction, 120-121 
voir aussi Calorimétrie 

{Changements de phase, voir Phase(s) 

Charge électrique, voir Atome(s) 


Charles, oi de, 4 Ellen 4142 
Cinétique chimique, 163 Életrohies 12,249,250 


Collision(s) 


sficace 75 Électron(s) 3-4 


élestique, 174-175 

théorie des - 124176 
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Combustion 18 
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el température d'igrition, 92 
Complese activé, 126-127 
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Concentralion(s) 14 

el constante d'équitbre, 233 
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etvilesse de réaction, 179-180 
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La section Métho 

donne un soutien à 
l'élève pour la résolution 
des problèmes présentés 
dans cet ouvrage. 


SOMMAIRE 


luant 10, et dont Ie nombre de décimales 
de la virgule) varie en fonction de la. 


ier positif ou négatif 
lorsqu'on doit écrire de très grands ou de 
ur indiquer la masse de la Terre, on n'écrit 
li 000 000 kg, mais plutôt m = 6,4 x 10% kg. 
galement d'éviter toute ambiguïté lors du 
ir la section sur les chiffres significatifs). 
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2. Les chiffres significatifs 
Comment déterminer le nombre 


de chiflres significatifs d'un nombre? 
Le cas d'un nombre entier …...... 


Le cas d'un nombre écrit selon 
la notation scientlique … 

Le cas d'un nombre décimal 
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INTRODUCTION 


Cette introduction comprend un RAPPEL 
des connaissances qui sont nécessaires à la 
compréhension du contenu de cet ouvrage. 
Elle comporte également une section INFO + 
sur les réactions d’oxydoréduction qui 
constituent une vaste classe de transforma- 


tions chimiques. 


RAPPEL La notion de mole 


Comment lire le tableau périodique La masse molair 
Les constituants de l'atome La concentration 


Les représentations de l'atome Les transformations de la matière. 
Le modèle atomique simplifié Les transformations physiques 
La notation de Lewis Les transformations chimique 


Le modèle atomique «boules et bâtonnets» Le balancement d'une équation chimiq 


: La stœchiométrie 
Les molécules 


La tendance des élé : INFO + 


des électrons Les réactions d'oxydoréduction. 
Les liaisons chimiques Le nombre d'oxydation 
Les règles d'écriture Les demi-réactions et leur addition 
Les piles électrochimiques 


Les règles de nomenclature 
Les électrolytes Exercices (Rappel et Info +) 


e 
Comment lire le tableau 
r ee o 
périodique 
Le tableau périodique des éléments est un outil de référence indispensable en 
chimie. Ce tableau regroupe tous les éléments chimiques connus, classés selon leurs 


propriétés physiques et chimiques. Il fournit plusieurs renseignements fort utiles, 
comme on peut le voir à la FIGURE |. 


Chaque case représente 
un élément. Exemple: 


Numéro atomique FAMILÉE 
5 Chaque colonne porte le nom 
Symbole chimique de «famille» (ou de «groupe»). 


Les familles sont numérotées 


RensnErEen dedeuxiacans-dé 13 18 


Masse atomique et selon une numérotation 
comportant des chiffres 
ESCALIER romains. 
PÉRIODE | Cette démarcation en Ouélienilles 
Chaque rangée porte NUMÉRO ATOMIQUE forme d'escalier permet Ales (l'A caurhydtodene) 
le nom de «période». Les éléments sont de distinguer les métaux de de AA OPROAENE 
Les périodes sont placés en ordre (à gauche) des non- e Alcalino-terreux (Il À) 
numérotées croissant de numéro métaux (à droite) et de e Halogènes (VII A) 
delà7. atomique. repérer les métalloïdes.  e Gaz nobles (VIII A) 
Métaux Non-métaux 
1 Métalloïdes 18 


14 15 
IVA VA 


9 10 11 
VIB VIIB VII B VII B VII B 1B 
1 1 


ie. 
SN EN A À 2 60) EN) EN I) il el, Cl 


Pour faciliter la lecture du tableau, les éléments La couleur de la case indique 
57 à 71, ainsi que les éléments 89 à 103, sont la phase à laquelle l'élément 
placés sous le tableau, même s'ils font partie existe à 25 °C. 

intégrante des périodes 6 et 7. a 


Er) liquide solide synthétique 


Les renseignements que l'on peut tirer du tableau périodique des éléments. 
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Les constituants de l’atome 


L’atome est constitué d’un noyau atomique, contenant des protons et des neu- 
trons, autour duquel gravitent des électrons répartis sur une ou plusieurs orbites, 
ou couches. 


Z 
[e) 
= 
O 
2) 
[æ) 
[e) 
[24 
En 
PA 


e Les électrons (symbole e) ont une charge électrique négative. 


e Les protons (symbole p*) ont une charge électrique positive, de même valeur 
que celle de l’électron. 


e Les neutrons (symbole n) n’ont pas de charge électrique; ils sont neutres. 


e Le nombre de protons est invariable pour un élément donné. Il correspond au 
numéro atomique. 


e Lorsque l’atome est neutre, le nombre d’électrons est le même que le nombre 
de protons. 


e Le nombre de neutrons dépend de l’isotope de l’élément: en général, il est 
proche du nombre de protons. Pour calculer le nombre de neutrons présents 
dans un atome, il faut soustraire le numéro atomique du nombre de masse 
(masse atomique arrondie au nombre entier le plus près, ou masse atomique de 
l’isotope). Ainsi: 

Nombre de neutrons = Nombre de masse — Numéro atomique 


e Lesisotopes sont des atomes du même élément qui ont le même nombre de pro- 
tons, mais un nombre différent de neutrons. 


e Les électrons de valence sont les électrons situés sur la couche la plus éloignée 
du noyau. Ce sont ceux qui participent aux réactions chimiques. C’est pourquoi 
ils ont une importance particulière. 


e Le nombre d’électrons de valence des éléments des familles I À à VIII A corres- 
pond au numéro en chiffres romains du nom de la famille. 


e Le nombre de couches électroniques d’un atome correspond au numéro de la 
période du tableau dont il fait partie. 


La FIGURE |.2 montre un atome de carbone. Son noyau contient six protons et six 
neutrons. Six électrons sont répartis sur deux couches électroniques. 
GA L'atome de carbone. 


Noyau 
Proton 
Électron 
Neutron 


Couches électroniques 
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Les représentations de l’atome 


Il existe différentes façons de représenter les atomes. Dans cet ouvrage, nous 
utiliserons principalement le modèle atomique simplifié, la notation de Lewis et le 
modèle «boules et bâtonnets». 


Le modèle atomique 
simplifié 
Ilest possible d'illustrer l'atome selon le modèle atomique 


simplifié comme à la FIGUREI.2 (à la page précédente) où à 
la FIGURE 1.3 (ci-contre). 


Conventionnellement, on peut aussi représenter les 
atomes à l’aide de chiffres, de symboles et d’arcs de cer- 
cles. Cette représentation permet de repérer facilement le 
nombre de protons et de neutrons présents dans le 
noyau, ainsi que le nombre d’électrons qui évoluent sur 
chacune des couches électroniques. 


Pour représenter un atome selon cette méthode, on doit 

d’abord, à l’aide du tableau périodique, repérer les ren- 

seignements suivants: le numéro de sa période, le 

numéro en chiffres romains de sa famille, son numéro 

atomique ainsi que sa masse atomique arrondie à l’unité EE 

près. Une façon de représenter l'atome de calcium selon 
le modèle atomique simplifié. 


Calcium (Ca) 


Voyons un exemple à l’aide de la FIGURE 14. 


A B C D 


Q@ ) Q ) r. co ) = K] ÿe Be-|8e-| 2e- 


Calcium (Ca) Calcium (Ca) Calcium (Ca) Calcium (Ca) 
Le calcium fait partie Cet élément appartient Son numéro atomique Son numéro atomique 
de la quatrième période à la famille |l À. [| possède est 20 et son nombre de indique aussi qu'il possède 
du tableau périodique. donc deux électrons de masse est 40. || possède au total 20 électrons. 
Il possède donc quatre valence, que l'on place donc 20 protons et On complète les couches 
couches électroniques. sur la dernière couche. 20 neutrons, que l'on électroniques en se 
indique dans le noyau. rappelant qu'il y a 


2 électrons au maximum 
sur la première couche 


Ni) et 8 sur la deuxième. 


Les étapes de la représentation d'un atome de calcium selon le modèle atomique simplifié. 
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La notation de Lewis 


La notation de Lewis est une représentation de l’atome dans laquelle seuls les élec- 
trons de valence sont illustrés. Elle permet notamment de représenter la liaison 
chimique qui existe entre deux atomes. 


Comme le montre la FIGURE 1.5, dans cette notation, on dispose d’abord les élec- 
trons de valence, un par un, selon les quatre points cardinaux. Lorsque ces quatre 
positions sont utilisées, on peut ensuite doubler les électrons, de façon à former 
des paires. Étant donné que l’oxygène fait partie de la famille VI À, il possède six 
électrons de valence. 
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A B C 


e CA 
@) °O: °0: 
e eo 
FA Oxygène Oxygène Oxygène 


La représentation d'un atome d'oxygène selon la notation de Lewis. 


Le modèle atomique «boules 
et bâtonnets» 


Le modèle atomique «boules et bâtonnets» est particulièrement utile pour illustrer 
simplement les molécules et les transformations de la matière. L’atome y est sym- 
bolisé par une boule, et les liens qui l’unissent aux autres atomes sont montrés à 
l’aide de bâtonnets (voir la FIGURE 1.6). En général, la taille des boules est propor- 
tionnelle au nombre de couches électroniques des atomes illustrés. Il arrive aussi 
parfois qu’on colle directement les boules les unes sur les autres pour alléger la 
représentation. 


AVEC BÂTONNETS 


H 
H H 
®@ ®© ‘e: 
H 
Eau (H,0) Diazote (N;) Méthane (CH4) 
SANS BÂTONNETS 
H + ' 
«4 uw ‘Q: 
H 
(5) Eau (H,0) Diazote (N;) Méthane (CH4) 


Quelques molécules représentées selon le modèle atomique «boules et bâtonnets». 
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Les molécules 


La majorité des atomes ont tendance à se lier chimiquement avec d’autres atomes 
pour former des molécules. Ces dernières ont alors des propriétés physiques et 
chimiques différentes de celles des atomes qui les constituent. 


La tendance des éléments à gagner 
ou à perdre des électrons 


Lorsqu'ils forment un lien chimique, les éléments cherchent à acquérir une plus 
grande stabilité en imitant la configuration électronique du gaz noble le plus 
proche. (Voir les comparaisons entre un atome, un ion de cet atome et un atome de 
gaz noble aux FIGURES 1.7 et 1.8.) Généralement, les métaux perdent des électrons, 
tandis que les non-métaux en gagnent. Le partage d’électrons permet aussi de satis- 
faire cette tendance. Toutefois, les atomes n’acquièrent pas de charge réelle dans ce 
Cas. 


Électron Électron 
perdu uen _ perdu 


Magnésium (Mg) lon positif de magnésium (Mg2*) Néon (Ne) 
(+12) protons (+12) protons (+10) protons 
+ (-12) électrons + (10) électrons + (10) électrons 


0 +2 (0) 


Une comparaison entre un atome de magnésium, un ion positif de magnésium et un atome de néon. 


Électron 
capturé 
Chlore (CI) lon négatif de chlore (CI) Argon (Ar) 
(+17) protons (+17) protons (+18) protons 
+ (17) électrons + (18) électrons + (18) électrons 


[18 | 0 —1 (0) 


Une comparaison entre un atome de chlore, un ion négatif de chlore et un atome d'argon. 
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Un ion est un atome qui porte une charge électrique à la suite de la perte ou du 
gain d’un ou de plusieurs électrons. Le TABLEAU 19 résume les caractéristiques des 
deux types d’ions obtenus après un transfert d'électrons. 


1.9 QUELQUES CARACTÉRISTIQUES DES IONS 
lon négatif (ou anion) lon positif (ou cation) 


Atome ayant gagné un ou plusieurs électrons Atome ayant perdu un ou plusieurs électrons 


Nombre d'électrons supérieur au nombre Nombre d'électrons inférieur au nombre 
de protons de protons 


Bilan des charges négatif Bilan des charges positif 


Il existe des ions formés d’un groupe de deux atomes ou plus liés chimiquement et 
portant une charge pour l’ensemble de ce groupe. Ce sont les ions polyatomiques 
(voir les exemples dans le TABLEAU 110). Ces ions peuvent aussi former une liaison 
ionique avec un autre ion de charge opposée. Par exemple, lion polyatomique 
NO; pourrait se lier avec un ion positif comme le K* (ion potassium) pour for- 
mer du nitrate de potassium, KNO:. 


Acétate Hydroxyde 
NH Ammonium Nitrate 
HCOz Bicarbonate Nitrite 
CO:7- Carbonate PO,5- Phosphate 
CIOz Chlorate Sulfate 

Chromate Sulfite 


Le tableau périodique aide à prédire la tendance des éléments du groupe A à gagner 
ou à perdre des électrons (voir le TABLEAU |, à la page suivante). Cette tendance 
permet de déterminer la charge la plus probable d’un ion formé lors d’un échange 
d'électrons, ou encore de prédire le nombre de liens possibles, dans le cas de 
liaisons covalentes. 


La tendance des éléments à gagner ou à perdre des électrons permet aussi de 
mieux comprendre certaines de leurs propriétés chimiques. Par exemple, le fran- 
cium, un alcalin de la famille | À, est le métal le plus réactif, c’est-à-dire qu’il forme 
facilement des composés avec d’autres éléments. Tous les éléments de cette 
famille ont tendance à perdre un électron. Toutefois, puisque la force d’attraction 
entre les charges de signes contraires diminue avec la distance, plus cet électron 
est éloigné du noyau, plus il est facile à arracher. C’est ce qui explique que le fran- 
cium peut donner plus facilement son électron et ainsi former un lien chimique 
avec d’autres atomes. 


Il'en va de même lorsqu'il s’agit d'accepter des électrons. Cependant, dans ces condi- 
tions, plus la couche électronique à combler est près du noyau, plus il sera facile 
d’accepter un électron, en raison de la plus grande force d’attraction. Ainsi, le fluor, 
un halogène de la famille VII À, est le non-métal le plus réactif du tableau périodique. 


La FIGURE 112 (à la page suivante) montre la progression de la réactivité chimique 
dans le tableau périodique. 
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INTRODUCTION 


|A IA II A IV A VIA 


VII A VIITA 


Exemple 
d'élément 


Nombre 
d'électrons 
de valence 


(Exception: 


2 pour He) 


Gagner ou 


Perdre 1 5 perdre A e” 


Perdre 2e” | Perdre 3e” Gagner 3 e- | Gagner 2 e- 


Tendance 


c 
ee 

© 
T 


Charge la 


E 
2 
q 
a 
© 
= 
C3 
un 
= 
2 


Aucune 


Gagner 1e” (stable) 


Aucune 


Nombre 
de liens 
possibles 


Augmentation de la réactivité chimique 


VA El "| A] Gi) WA] el] Oo) | PU] Aul| Hoi 


[20 


271 


Les flèches montrent la progression de la réactivité chimique au sein d'une période et au sein 
des familles de métaux et de non-métaux. 
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Les liaisons chimiques 


Il existe deux principaux types de liaisons chimiques: la liaison ionique et la liaison 
covalente. 


La liaison ionique est le résultat du transfert d’un ou de plusieurs électrons d’un 
atome (généralement un métal) à un autre atome (généralement un non-métal). 
(Voir les FIGURES 143 et 1.14.) Les ions qui se forment lors d’une liaison ionique pos- 
sèdent des charges opposées et s’attirent l’un l’autre. 


INTRODUCTION 


MODÈLE ATOMIQUE SIMPLIFIÉ (HE La formation d'une 
liaison ionique. 


NOTATION DE LEWIS 


Cle Mo Ci : CT: Mg* ? CT: 


(Tr Mg +2CI MgClb 


Le magnésium a tendance à donner deux électrons, tandis que le chlore ne peut en accepter 
qu'un seul. En conséquence, il faut deux atomes de chlore pour un seul de magnésium. 
l'en résulte deux liaisons ioniques. 


La liaison covalente, quant à elle, résulte du partage d’une ou de plusieurs paires 
d'électrons entre deux atomes (généralement deux non-métaux). La liaison peut 
être simple, double ou triple, selon le nombre de paires d’électrons. Le partage de 
chaque paire d’électrons peut être illustré de différentes façons, comme le montre 


la FIGURE |.15. 
MODÈLE ATOMIQUE SIMPLIFIÉ NOTATION DE LEWIS MODÈLE ATOMIQUE 
«BOULES ET BÂTONNETS » 
ce ce 
e @ 
:0@0: 
O> O2 


Chaque atome d'oxygène partage deux paires d'électrons avec un autre atome d'oxygène. 
Ilse forme donc deux liaisons covalentes entre ces deux atomes, qu'on appelle aussi une liaison 


double. 
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Les règles d’écriture 


La formule chimique est une représentation symbolique d’une molécule. Elle indique NCEPT DÉJÀ V 
quels éléments la constituent, ainsi que le nombre de chacun de ces éléments. 


Pour écrire la formule chimique d’une molécule, il faut suivre trois règles: 


e D'abord, il faut trouver le symbole chimique de chacun des éléments qui com- 
posent la molécule. 


Ex.: L’eau est formée d’hydrogène (H) et d'oxygène (O). 


e Ensuite, on doit déterminer l’ordre d'écriture des sym- 
boles chimiques. Lorsque la molécule comporte un 
métal, on indique toujours le symbole du métal en pre- 
mier. (Il est à noter que l’ion ammonium, NH,*, joue le 
rôle d’un métal.) On inscrit ensuite le symbole du non- 
métal ou de l’ion polyatomique. Si la molécule ne com- 
porte que des non-métaux, on écrit habituellement les 
symboles chimiques selon l’ordre suivant: B, Ge, Si, C, 
Sb, As, P, N, H, Te, Se, S, I, Br, CI, O et F. 

Ex.: H vient avant O dans le cas de l’eau. 


e Finalement, il reste à ajouter, s’il y a lieu, des indices 
précisant le nombre d’atomes de chaque élément. Ces 
indices sont placés en bas et à droite du symbole de 
Pélément auquel ils se rapportent. On ne met pas 
d'indice lorsqu'il n’y a qu’un seul atome d’un élément. 


La formule chimique de l'eau, HO, indique que cette 
Ex.: La molécule d’eau (H,O) contient deux atomes substance contient deux atomes d'hydrogène pour 
d'hydrogène pour un atome d'oxygène. chaque atome d'oxygène. 


Les indices dépendent du nombre de liens que peut établir chaque atome de la 
molécule, ou de la charge la plus probable des ions formés. Par exemple, la for- 
mule chimique d’une molécule formée de phosphore et de chlore s’écrira PCI, 
puisque le phosphore forme trois liens et que le chlore n’en forme qu’un seul. Il 
faut donc trois atomes de chlore pour chaque atome de phosphore. 


Il est important que la molécule soit neutre après le transfert d’électrons. Par 
exemple, une molécule formée de magnésium et de l’ion hydroxyde (OHT) 
s’écrira Mg(OH),. Comme la charge la plus probable de l’ion magnésium est 2+ 
et que celle de l’hydroxyde est 1—, il faut deux ions hydroxyde pour un seul ion 
magnésium pour que la molécule demeure neutre. On place alors l’ion poly- 
atomique entre parenthèses, suivi d’un deux en indice. 


Les règles de nomenclature 


Les règles de nomenclature qui suivent s’appliquent aux composés binaires, c’est- 
à-dire à ceux qui sont formés de deux éléments: 


e nommer d’abord le second élément; 
modifier son nom selon les indications du TABLEAU 117; 
faire suivre ce nom du déterminant «de»; 


nommer le premier élément; 


ajouter, s’il y a lieu, un ou des préfixes pour préciser le nombre d’atomes de 
chaque élément (voir le TABLEAU |.18). 
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QUELQUES NOMS UTILISÉS POUR NOMMER LE SECOND ÉLÉMENT D'UNE MOLÉCULE BINAIRE 


Nom utilisé dans 
la nomenclature 


Nom de l'élément Nom utilisé dans Nom de l'élément 


la nomenclature 


Nitrure Hydrogène Hydrure 


INTRODUCTION 


Brome Bromure lode lodure 
Carbone Carbure Oxygène Oxyde 
Chlore Chlorure Phosphore Phosphure 


Sulfure 


Fluorure Soufre 


QUELQUES PRÉFIXES UTILISÉS POUR PRÉCISER LE NOMBRE D'ATOMES 
D'UN ÉLÉMENT DANS UNE MOLÉCULE BINAIRE 


Nombre d'atomes 


Nombre d'atomes 


Deux 


Trois 
Quatre 
Cinq 


Le préfixe «mono» n’est utilisé que pour éviter la confusion lorsque deux éléments 
peuvent se combiner de plus d’une façon. Par exemple, le carbone et l’oxygène 
peuvent se trouver sous la forme de monoxyde de carbone (CO) ou de dioxyde de 
carbone (CO). 


Lorsqu'une molécule se compose de plus de deux éléments, il est plus difficile de 
la nommer. Cependant, si elle est constituée d’un ion polyatomique, il suffit alors 
de suivre les règles de nomenclature et d’utiliser le nom de l’ion polyatomique, 
sans le modifier (voir le TABLEAU 110). Par exemple, la molécule NaOH se nomme 
«hydroxyde de sodium». 


Dans le langage courant, certaines substances portent des noms différents de ceux 
dictés par ces règles. Par exemple, selon ces règles, on appellerait l’eau (HO) 
«oxyde de dihydrogène» ou l’acide chlorhydrique (HCÏ) «chlorure d’hydrogène». 


Le composé blanc dont la formule est NaäHCO; porte le nom de bicarbonate de sodium, ou 
hydrogénocarbonate de sodium, ou bicarbonate de soude. Ce composé s'emploie couramment 
comme levure chimique dans la cuisine, comme agent nettoyant ou comme remède contre 

les maux d'estomac, par exemple. 
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Les électrolytes 


L’eau pure ne conduit pas l’électricité. Toutefois, lorsqu’on dissout certaines sub- 
stances dans l’eau, la solution résultante acquiert la capacité de laisser circuler le 
courant électrique. Ces substances dissoutes sont des électrolytes. 


Lorsqu'on dissout un électrolyte dans l’eau, il se sépare en deux ions de charges 
opposées: un ion positif et un ion négatif. C’est cette dissociation électrolytique 
qui permet le passage du courant électrique. 


Les acides, les bases et les sels forment trois importants groupes d’électrolytes. 
Ils sont décrits dans le TABLEAU 1.20. Les FIGURES 1.21, 1.22 et 1.23 en illustrent des 
exemples de la vie quotidienne. 


DES TYPES D'ÉLECTROLYTES 


Substance | Description 

Acide Substance qui libère des ions H* H - non-métal HCI (acide chlorhydrique) 
en solution aqueusel. HSO, (acide sulfurique) 
e pH<7 Exception à la règle d'écriture: 
e Rougit le papier tournesol. CH3COOH (acide acétique, ou vinaigre) 
e Possède un goût aigre. 

Base Substance qui libère des ions OH Métal - OH NaOH (hydroxyde de sodium) 
en solution aqueuse. Mg(OH); (dihydroxyde de magnésium) 
e pH>7 
e Bleuit le papier tournesol. 
e Possède un goût amer. 

Sel Substance provenant de la liaison Métal - non-métal NaCI (chlorure de sodium ou sel de table) 
entre un ion métallique et un ion non AgNO; (nitrate d'argent) 
métallique (autres que les ions CaCO3 (carbonate de calcium ou craie) 
H* et OH”). NH4CI (chlorure d'ammonium) 
e pH=7 


1. Une solution aqueuse est une solution dont le solvant est l'eau. 


ACIDE BASE 


Les jus des agrumes comme le citron Les produits nettoyants, notamment Le sel d'Epsom qu'on emploie pour 
contiennent de l'acide citrique. le nettoyant pour vitres, contiennent le bain est composé de sulfate 
souvent de l'ammoniaque, une solution de magnésium. 
basique. 
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La notion de mole 


Comme les atomes et les molécules sont extrêmement petits, il n’est pas possible 
de les compter un par un. Pour contrer ce problème, les scientifiques ont mis au 
point la notion de «mole». Une mole (symbole «mol») désigne une quantité déter- 
minée, qui équivaut au nombre d’atomes présents dans exactement 12 g de car- 
bone 12 (l’une des formes, ou isotopes, du carbone). Il fut établi que ce nombre 
d’atomes, qu’on appelle le nombre d’Avogadro, correspond à 6,02 x 1023: 


Z 
O 
= 
O 
2) 
[æ) 
[e) 
[e 24 
ES 
Z 


Une mole équivaut à 6,02 x 1073 entités. 


Ainsi, une mole de molécules d’eau comporte 6,02 x 1023 molécules d’eau, ou encore 
un échantillon de carbone contenant 3,01 x 1023 atomes correspond à 0,5 mol 
d’atomes de carbone. La FIGURE 1.24 illustre à quoi peut correspondre une mole. 


La quantité de chacune 
des substances 
illustrées correspond 

à une mole. 


Cuivre 


...— Mercure 


La masse molaire 


La masse molaire d’une substance est la masse d’une mole de cette substance. Elle 
est numériquement égale à la masse atomique. Cependant, elle s’exprime en 
g/mol plutôt qu’en unités de masse atomique. On peut donc trouver la masse 
molaire de chacun des atomes dans le tableau périodique. Par exemple, la masse 
molaire atomique du néon est de 20,18 g/mol. 


Pour trouver la masse molaire d’une molécule, il suffit d’additionner la masse 
molaire de chacun des atomes qui la constituent. Par exemple, la masse molaire du 
Mg(OH), sera: 
Mg O H 
24,31 g/mol + ( (16,00 g/mol + 1,01 g/mol) x 2) = 58,33 g/mol 
La formule suivante met en relation la masse et la masse molaire, ce qui permet de 
passer de l’une à l’autre grâce à un simple calcul. 


Masse molaire 


M = Te où M représente la masse molaire (en g/mol) 
m représente la masse (en g) 
n représente le nombre de moles (en mol) 
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Voici un exemple d’application de cette formule. 


Combien y a-t-il de moles de molécules dans 10000 9 de Mg(OH), ? LMÉO»327 


1. Quelle est l'information recherchée ? 4. J'effectue les calculs. 
n=? n =__10000+ 
2. Quelles sont les donmées du problème ? ESS) | 
M = 58,33 g/mol = 17144 mo | 
m=10000 9 5. Je vérifie ma réponse et je réponds | 
3. Quelle formule contient les variables dort j'ai besoin ? à la question. 
M-m Il y a 1714 mol de molécules dans 10000 g 
BI de Mg(OH ) 
D'où ne ft 
ùn=ÿ 


La concentration 


La concentration d’une solution correspond à la quantité de soluté par rapport à 
la quantité de solution. Elle peut s’exprimer de différentes façons: 


e en nombre de grammes de soluté par litre de solution (g/L); 

en nombre de moles de soluté par litre de solution (mol/L); 

en nombre de grammes de soluté par 100 ml de solution (% m/V); 
en nombre de millilitres de soluté par 100 ml de solution (% V/V)); 
en nombre de grammes de soluté par 100 g de solution (% m/m); 


en nombre de parties de soluté par million de parties de solution (ppm). 
La FIGURE 1.25 montre la même solution, à des concentrations différentes. 


Pour calculer la concentration en g/L, on peut utiliser la formule 


suivante. | 
Concentration d’une solution en g/L 
C= F où C représente la concentration (en g/L) 
m représente la masse du soluté dissous (en g) 
V représente le volume de la solution (en L) 
Pour calculer la concentration en mol/L, on peut utiliser la formule 
suivante. 


Concentration d'une solution en mol/L 


= : 2 2 À 
C= V où C représente la concentration molaire (en mol/L) dalle das: Cdt 
n représente la quantité de soluté (en mol) de gauche est deux fois plus concentrée 
V représente le volume de la solution (en L) que celle du centre et trois fois plus 
concentrée que celle de droite. 
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Voici un exemple de calcul de la concentration molaire d’une solution. 


Vous dissolvez dans l'eau 2,55 g de chlorure de sodium (NaC),. Si le volume total 
de la solution est de 250 ml, quelle est la concentration molaire du chlorure 
de sodium dans la solution ? 


1. Quelle est l'information recherchée ? 4. J'effectue les calculs. 
C =7(en mol/L) - 255+ 
5844 
2. Quelles Sont les données du problème ? _ 0043 : FE 
M = 5844 g/mol TE de 
m=2,55 g c = 004363 mol 
V=250 ml = 0250 L 0,250 L 
= 01/45 mol/L 


3. Quelles formules contiennent les variables 


rai besoin ? 
dort j'ai besoin : 5. Je vérifie ma réponse et je réponds 


M=m à la question. 
se n nee La concentration molaire du chlorure de sodium 
QE est de O17 mol/L. 
CEE 
V 


La concentration molaire d’une solution aqueuse est symbolisée par des crochets 
placés de chaque côté de la formule chimique de la substance mesurée. Par exemple, 
expression [KNO;] = 2,5 mol/L signifie que la concentration molaire d’une solu- 
tion de nitrate de potassium est de 2,5 mol/L. 


On peut faire varier la concentration d’une solution de différentes façons. Elles 
sont résumées dans le TABLEAU 1.26. 


BU LES CONSÉQUENCES DE DIFFÉRENTS CHANGEMENTS 
SUR LA CONCENTRATION D'UNE SOLUTION 


Changement Conséquence sur la concentration 


Dilution (ajout de solvant) Diminution de la concentration 


Dissolution (ajout de soluté) Augmentation de la concentration 


Évaporation (diminution de solvant) Augmentation de la concentration 


Lorsqu'on effectue une dilution, on peut calculer la nouvelle concentration par la 
formule suivante. 


Concentration et volume d'une solution avant et après une dilution 


C1V1 = CoVo où C; représente la concentration initiale 
V représente le volume initial 
C; représente la concentration finale 
V, représente le volume final 


INTRODUCTION 15 


INTRODUCTION 


Voici un exemple de calcul qui applique les principes de dilution. 


Vous voulez préparer 125,0 ml d'une solution de sulfate de cuivre à 015 mol/L  LMÉO»327 


à partir de 20 L d'une solution à 25 mol/L. Comment devez-vous vous y prendre ? 


1. Quelle est l'information recherchée ? 4. J'effectue les calculs. 
WE V,= 015 melt x 1250 ml 
| 2,5 rmell 
2. Quelles sont les données du problème ? RETIRE | 
C=25 mol/L HET | 
C2 = 015 mdl/L 5. Je vérifie ma réponse et je réponds | 
V,=1250 ml à la question. 


Je dois prélever 7,5 ml de la solution 
concentrée. Je dois ensuite lui ajouter 117,5 ml 
d'eau pour amener le volume total de la solution 


CVs CV diluée à 125,0 ml. 


3. Quelle formule contient les variables 
dort j'ai besoin ? 


Les transformations 
de la matière 


On distingue trois types de transformations de la matière, qui sont illustrées aux 
FIGURES [.28, 1.29 et 1.30. 


Pour représenter symboliquement une transformation de la matière, on utilise une 
équation. Les substances de départ, appelées les «réactifs», sont placées à gauche. 
On les fait suivre par une flèche qui signifie «pour former» ou «se transforment 
en». Les substances résultantes, appelées les «produits», sont placées à droite. 


Par exemple: 


se transforment en 
Réactifs > Produits 
CH4(g) + 2 O(8) — CO(e) + 2 HO (1) 


Pour indiquer la phase de la substance en jeu, on utilise un symbole entre paren- 
thèses (voir le TABLEAU 1.27), qu’on place à droite de la molécule. 


[WIR LES SYMBOLES DES ÉTATS PHYSIQUES UTILISÉS 
DANS LES ÉQUATIONS CHIMIQUES 


État physique Symbole 
Solide 
Liquide 


Gazeux 


Aqueux 
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Une transformation physique, comme 
la solidification de la lave, ne modifie 
ni la nature ni les propriétés 
caractéristiques de la matière. 

Les atomes et les molécules ne 
changent pas. 


Une transformation chimique, ou 
«réaction chimique», comme 

la cuisson d'un gâteau, modifie la nature 
et les propriétés caractéristiques 

de la matière. Elle comporte un 
réarrangement des liaisons entre les 
atomes et la formation de nouvelles 
molécules. 


Les transformations physiques 


Le TABLEAU |.31 présente une courte description de quelques transformations phy- 


siques de la matière. 


Transformation Description 


ONS PHYSIQUES 


Une transformation nucléaire, comme 
celle qui se produit dans un réacteur 
nucléaire, entraîne un réarrangement 
des particules qui composent le 
noyau des atomes et la formation 

de nouveaux éléments. 


Exemples 


Changement Transformation au cours de laquelle une Fusion de l'eau: 
de phase substance passe d'une phase (solide, liquide H304 + HO 
à tre. 
ou gazeuse) à une autre Sublimation du diiode: 
L2(5)  l2(o) 
Dissolution Mise en solution d'un soluté dans un solvant. Dissolution du glucose: 
: : H,0 
Il en résulte une solution. HO 5 CéHpOg(ee) 
issolution du dioxyde de carbone: 
HO 
O2) + CO2() 
Dissociation Transformation au cours de laquelle une 


électrolytique 


substance dissoute se sépare en deux ions 
de charges opposées. Seuls les acides, les bases 
et les sels ont la capacité de se dissocier en ions. 


Clg 


aCl(s) 


issociation d'un acide: 


[es 
D 
C 
Dissociation d'un sel: 
N 
D 
H 
D 


5 Na“(aa) + CI (ac) 


H,0 + = 
++ Ha) * CL (aa) 


issociation d'une base: 


HO + — 
NaOH 4, + Na ea TOP (aq) 
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CHIMIE m 


Les transformations chimiques 


Plusieurs indices permettent de reconnaître une transformation chimique: 
e le dégagement d’un gaz; 

e le dégagement ou l’absorption de chaleur; 

e le dégagement de lumière; 

e le changement de couleur; 

e la formation d’un précipité. 


Le TABLEAU |.32 présente une courte description de quelques transformations chi- 
miques de la matière. 


QUELQUES TRANSFORMATIONS CHIMIQUES 


Synthèse Réaction au cours de laquelle Forme générale : À +B — AB 


deux ou plusieurs réactifs | | 
combinent pour ioniér Synthèse du dioxyde d'azote: N2(9) +2 O2(9) — 2 NO (9) 


un nouveau produit. 


Transformation Équation chimique 


Décomposition Réaction au cours de laquelle Forme générale: AB — À +B 
un composé se sépare en 
deux ou plusieurs composés 
ou éléments. 


Décomposition de l'eau: 2H,0(, — 2 H2(o) + O2(o) 


Précipitation Formation, lors du mélange Forme générale: XA (30) + YB(aa) + XB(s) + YA(ea) 
de deux solutions, d'une 
substance peu ou pas soluble, 
c'est-à-dire d'un solide qu'on 
nomme un «précipité ». Pour 
prédire s'il y aura ou non 
précipitation, on peut consulter 


Précipitation du chlorure d'argent: 


NaCl() + ASNO3(39) — AgCl(s) + NaNO 30) 


l'annexe 2. 
Neutralisation Transformation chimique Forme générale: Acide + Base — Sel + Eau 
acidobasique au cours de laquelle un acide 


Neutralisation de l'acide chlorhydrique par l'hydroxyde de sodium: 
HCI 20) + NaOH;c) nd NaC (20) + HO 


réagit avec une base, ce qui 
produit un sel et de l'eau. 


Oxydation Transformation chimique au Forme générale: À +0, — A,0,+.. 
cours de laquelle une substance 
réagit avec l'oxygène ou avec 
une substance ayant des 
propriétés semblables. 


Oxydation du diazote: N2() + 2 O(9) ad 2 NO? (9) 


Combustion Forme d'oxydation qui libère Forme générale: Combustible + Comburant —+ Produits + Énergie 
beaucoup d'énergie. 


Combustion du méthane: 


CH) + 2 Onto) + CO(g) + 2 H2O (y + Énergie 


La synthèse, la décomposition, l’oxydation, la combustion et la photosynthèse 
sont en fait des réactions d’oxydoréduction. Ces réactions n'étaient pas à l’étude 
au cours des années précédentes, car leur approfondissement nécessite diverses 
connaissances maintenant acquises. La section Info + qui suit ce rappel porte sur 
les réactions d’oxydoréduction. 
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La photosynthèse est 
une transformation 
chimique. 


INTRODUCTION 


6 COç9) + 6 H?O(1 + Énergie solaire —+ CéHr2O6(s) + 6 O(o) 


Le balancement d’une équation chimique 


Dans le cas d’une réaction chimique, il est important de balancer l’équation. 
Balancer (ou équilibrer) une équation chimique consiste à placer des coefficients 
devant chaque réactif et chaque produit, de façon que le nombre d’atomes de 
chaque élément du côté des réactifs soit égal au nombre d’atomes de chaque élé- 
ment du côté des produits. 


NCEPT DÉJÀ V 


Voici quelques points à respecter lors du balancement d’une équation chimique: 
e les coefficients doivent être des nombres entiers; 
e les coefficients doivent être les plus petits possible ; 


e il ne faut jamais ajouter de nouvelles substances ni enlever de substances 
présentes; 


e il ne faut jamais modifier les indices des formules chimiques; 
e il faut toujours vérifier le résultat obtenu, par exemple en effectuant le bilan du 
nombre d’atomes de chaque élément des deux côtés de l’équation chimique. 


Les TABLEAUX [.34 et 1.35 montrent un exemple de bilan du nombre d’atomes de 
chaque élément d’une équation non balancée et d’une équation balancée. 


KZ LE BILAN DU NOMBRE D'ATOMES DE CHAQUE ÉLÉMENT D'UNE ÉQUATION NON BALANCÉE 
Avant la réaction chimique Après la réaction chimique 


Réactifs Nombre d'atomes Produits Nombre d'atomes 


CHacg) * O(g) Î atome de carbone Î atome de carbone 
À atomes d'hydrogène 2 atomes d'hydrogène 
2 atomes d'oxygène 3 atomes d'oxygène 


RL LE BILAN DU NOMBRE D'ATOMES DE CHAQUE ÉLÉMENT D'UNE ÉQUATION BALANCÉE 
Avant la réaction chimique Après la réaction chimique 


Réactifs Nombre d'atomes Nombre d'atomes 


Î atome de carbone CO) * 2 HO (9) Î atome de carbone 
À atomes d'hydrogène À atomes d'hydrogène 


À atomes d'oxygène À atomes d'oxygène 


La section Métho présente, à la page 330, une méthode de balancement d’une 
équation chimique. 
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La stœchiométrie 


Les équations chimiques balancées renferment de précieux renseignements qui 
permettent d'établir les proportions de chacune des substances en jeu dans une 
réaction. Le TABLEAU 1.36 présente un exemple des renseignements que l’on peut 
tirer d’une équation chimique. 


fe DÉJÀ : | 
L 


DIFFÉRENTS RENSEIGNEMENTS PROVENANT DE L'ÉQUATION CHIMIQUE 
DE LA REACTION DU MAGNESIUM AVEC L'ACIDE CHLORHYDRIQUE 


ES 


Équation 


chimique 


Nombre Une mole réagit deux moles pour une mole de une mole de 
de moles d'atomes de avec de molécules former molécules de molécules de 
magnésium d'acide dichlorure de dihydrogène 
chlorhydrique magnésium 
Masse 24,31 g/#mel réagissent | 36,46 g/mel pour 95,21 g/mel 2,02 g/rmel 
x 1mel= avec x 2-mel= former x 1mel= x 1mel= 
24,31 g 7292 g 95,21g 202 g 


L’étude des quantités de réactifs nécessaires à la réalisation d’une réaction chi- 
mique et des quantités de produits qui seront formés constitue la stœchiométrie. 
À l’aide des renseignements fournis par une équation, il est possible d’effectuer 
des calculs basés sur les principes de stœchiométrie. En voici un exemple. 


Soit la combustion du méthane, qui s'effectue selon l'équation suivante: 


CHaçe) +2 O2) + CO2(0) + 2 H20 (0) 


Combien de moles d'eau seront produites si 125,00 g de méthane brüûlent complètement ? 


Équation 1 CHato) + 2 Où) — CO) T 2 H2O(o) 
Correspondances 2 Îmol 2 mol Îmol 2 mol 

3 1605 g 6400 g 4401 g 36,04 
Données du problème 4 12500 ) ? mol 

5 1605 g 2 mol 

12500 g x 2 mol | 

Calculs 6 b05s 15,576 mol 
Réponse 7 La combustion de 125,00 g de méthane produit 15,58 mol d'eau. 


Les calculs stœchiométriques permettent de déterminer précisément les quantités 
de réactifs nécessaires pour une réaction ainsi que les quantités de produits qui 
seront formés. Cela facilite le bon usage des produits chimiques et permet d’éviter 
des catastrophes. De plus, par ces calculs, il est aussi possible de vérifier s’il y a des 
réactifs en excès. Par exemple, lors de la combustion d’une mole de méthane qui 
s'effectue en présence de 10 moles de dioxygène, il n’y aura tout de même que 
2 moles de dioxygène qui auront la possibilité de réagir. Il y aura 8 moles de dioxy- 
gène en excès. Cette proportion est établie par les rapports stœchiométriques 
définis par l’équation chimique. 
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Les réactions d’oxydoréduction 


Plusieurs transformations chimiques, comme la synthèse, la décomposition, l’oxy- 
dation (voir la FIGURE [.37), la combustion et la photosynthèse, sont en fait des 
réactions d’oxydoréduction. Qu’ont en commun ces réactions ? Dans tous les cas, 
il y a transfert d’un ou de plusieurs électrons d’un atome à un autre. 


Z 
O 
+ 
O 
=) 
[æ) 
O 
œ 
+ 
FA 


DÉFINITION 
Une réaction d’oxydoréduction est une réaction au cours de laquelle se pro- 
duit un transfert d’un ou de plusieurs électrons d’un atome à un autre. 


. ANA Lalormationdela 
rouille est une réaction 
d'oxydoréduction, car 
elle entraîne un transfert 
d'électrons entre le fer 
et l'oxygène. 


Le nombre d’oxydation 


Au cours d’une réaction d’oxydoréduction, la charge relative de chacun des atomes 
ayant participé à l’échange d’électrons se modifie. Cette charge relative s’appelle 
un «nombre d’oxydation». 


DÉFINITION 

Un nombre d’oxydation correspond à la charge relative d’un atome. C’est un 
nombre entier, positif ou négatif, qui indique le nombre d’électrons gagnés ou 
perdus par rapport à l’atome neutre. 


Comment détermine-t-on un nombre d’oxydation ? Dans le cas d’un composé 
ionique (un composé comportant au moins une liaison ionique), le nombre d’oxy- 
dation correspond à la charge réelle de chaque ion monoatomique. Dans les 
autres cas, on attribue à chaque atome une charge hypothétique, comme s’il for- 
mait une liaison ionique. 


Le TABLEAU [.38 (à la page suivante) présente une série de règles permettant 
d'établir le nombre d’oxydation d’un atome. Ce nombre s’écrit au-dessus du sym- 
bole de l’élément. Contrairement à la charge ionique, le signe + ou — est placé 
devant le chiffre. Cela permet de ne pas confondre le nombre d’oxydation avec la 


charge d’un ion. Par exemple, dans: 
+2 


2+ 
Ca” (aq) 


+2 est le nombre d’oxydation et 2+ est la charge de lion. 
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1.38 


QUELQUES RÈGLES POUR ÉTABLIR LE NOMBRE D'OXYDATION 


Règle 


l 


Le nombre d'oxydation d'un élément simple ou d'un élément sous sa forme 
diatomique est de O. (Un élément simple est un élément qui a conservé tous 
ses électrons. Comme il a le même nombre de protons que d'électrons, sa 
charge est nulle. La forme diatomique d'un élément est aussi considérée 
comme un élément simple, puisque chaque atome y partage ses électrons 
également.) 


Exemples 
(e)] 0 (e] (e) (e)] 
Mg(sy Al(sy S(sy Ha(gy Cla(o) 


2. Le nombre d'oxydation d'un ion monoatomique correspond à la charge 1 
de l'ion. Ca” (aa) F (20) 
3. Le nombre d'oxydation de l'oxygène est de —2, sauf dans le cas d'un peroxyde, ee =? … 
comme le HO. Dans ce cas, il est de —1. HO (y MgO(y HO (29) 
À, Le nombre d'oxydation de l'hydrogène est généralement de #1, sauf dans le # # = 
cas d'un hydrure métallique, c'est-à-dire lorsque l'hydrogène est lié HO 1y HCl(agy Nat 
uniquement à un métal. || est alors de —1. 
5. Le nombre d'oxydation d'un métal est toujours positif, tandis que celui d'un 124 
non-métal peut être positif ou négatif. NaOH 
6. Le nombre d'oxydation le plus probable d'un élément dépend du nombre + | | | 
d'électrons de valence de la famille à laquelle l'élément appartient NaCI, puisque Na fait partie de la famille 
(voir le tableau 111). | À et Clfait partie de la famille VII A. 
7. La somme des nombres d'oxydation d'une molécule est égale à zéro. x -2 
H2O, donc (2 x #1)+(—2) = 0 
# x-2 
H3PO4, (3 x +1) +(4 x 2) = -5, donc 
le nombre d'oxydation de P est de +5 
pour que le total soit de O. 
8. La somme des nombres d'oxydation d'un ion polyatomique est égale +5-2 


à la charge de cet ion. 


Les demi-réactions 
et leur addition 


(PO4}r, donc (+5) +(4 x -2) = -3 
x=? 
(SO4)2-, x + (4 x 2) = -2, donc le 


nombre d'oxydation du soufre est de +6. 


Comme son nom l'indique, une réaction d’oxydoréduction comporte deux volets, 
soit une demi-réaction d’oxydation et une demi-réaction de réduction. Attention, 
cependant, de ne pas confondre la demi-réaction d’oxydation avec la réaction du 
même nom ! 


Pour reconnaître chacune des demi-réactions, il faut tenir compte des nombres 
d’oxydation. Prenons l'exemple du magnésium qui réagit en présence de l’acide 
chlorhydrique (voir aussi la FIGURE 1.39): 


0 +1 -1 +2 -1 0 
Réaction d’oxydoréduction: Mg, + 2 H{39) + MgCl(ag) + H2(g) 
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Au cours de cette réaction, le nombre d’oxydation du magnésium 
augmente. Il passe de O à +2. Puisque la charge du magnésium de- 
vient positive, on peut en déduire que chacun de ses atomes perd 
deux électrons. Le magnésium est «oxydé». La demi-réaction 
d’oxydation qui en résulte s’écrit comme suit: 

0 +2 
Demi-réaction d’oxydation: Mg — Mg +2 e— 


DÉFINITION 

Une demi-réaction d’oxydation, c’est une partie de la 
réaction d’oxydoréduction au cours de laquelle un atome 
perd un ou plusieurs électrons. On la reconnaît par l’augmen- 
tation du nombre d’oxydation. 


Étant donné que les électrons ne peuvent être ni perdus ni créés, 
un autre atome doit accepter les électrons provenant de la demi- 
réaction d’oxydation. Dans notre exemple, c’est l'hydrogène qui 
joue ce rôle. Comme son nombre d’oxydation passe de +1 à O, 
cela signifie que chacun de ses atomes a accepté un électron. 
L’hydrogène est «réduit». La demi-réaction de réduction qui en 


: 7e | La réaction d'une tige de magnésium 
résulte s’écrit comme suit: 


plongée dans l'acide chlorhydrique montre 
+1 0 de l'effervescence caractéristique de la 
Demi-réaction de réduction: 2H+2e —H, formation de H) gazeux. 
DÉFINITION 
Une demi-réaction de réduction, c’est une partie de la réaction d’oxydo- 
réduction au cours de laquelle un atome gagne un ou plusieurs électrons. On 
la reconnaît par la diminution du nombre d’oxydation. 


Dans notre exemple: 


e c’est le magnésium qui cause la réduction de l’hydrogène: le magnésium est 
Pélément «réducteur »; 

e c’est l'hydrogène (H*) de la molécule de HCI qui provoque l’oxydation du 
magnésium: hydrogène est l’élément «oxydant». 


DÉFINITION 
Dans une réaction d’oxydoréduction, le réducteur est l’élément qui est oxydé, 
c’est-à-dire qu’il perd des électrons. 


DÉFINITION 
Dans une réaction d’oxydoréduction, l’oxydant est l’élément qui est réduit, 
c’est-à-dire qu’il gagne des électrons. 


Le TABLEAU 1.40 résume les caractéristiques de ces deux types d’«acteurs» d’une 
réaction d’oxydoréduction. 


EU LES CARACTÉRISTIQUES D'UN OXYDANT ET D'UN RÉDUCTEUR 
Réducteur Oxydant 


Il perd des électrons. Il gagne des électrons. 


Son nombre d'oxydation augmente. Son nombre d'oxydation diminue. 


Il s'oxyde. Ilse réduit. 
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On dit des autres éléments qu’ils sont des éléments spectateurs. Leurs nombres 
d’oxydation ne sont pas modifiés par la réaction. Le chlore de la réaction donnée 
en exemple est un élément spectateur, parce qu’il conserve le même nombre 
d’oxydation, —1, avant et après la réaction. 


Puisqu’une réaction d’oxydoréduction suppose un transfert d'électrons, il doit 
toujours y avoir le même nombre d’électrons dans chacune de ses demi-réactions. 
C’est pour cette raison que les électrons n’apparaissent pas dans la réaction glo- 
bale d’oxydoréduction. Voyons un exemple dans lequel la réaction globale d’oxy- 
doréduction s’obtient en additionnant une demi-réaction d’oxydation et une 
demi-réaction de réduction. 


0 —2 +1 +3 —2 +1 
Demi-réaction d’oxydation: Al, +3 (OH 39) os ce 
+12 —2 
Demi-réaction de réduction: AOC DCR an + 7 


Dans cet exemple, l’atome d’aluminium de la demi-réaction d’oxydation donne 
trois électrons, tandis que les deux atomes d’argent de la demi-réaction de réduc- 
tion n’en prennent que deux. Pour obtenir le même nombre d’électrons dans cha- 
cune des demi-réactions, il faut les multiplier de façon à obtenir un dénominateur 
commun. 


0 = 9 92 
Demi-réaction d’oxydation: (Al, +3 (OH )(39) + AK OH )3çag) + 3 €) x 2 
0 — 51 FORD 


2 Alt) + 6 (OH ag) — 2 ANOH)3çag) + 6 € 


+1 —2 0 —2 
Demi-réaction de réduction: (AgoS,, + 2 e7 — 2 Agç,, + S7 307) * 3 
+1-2 0 —2 


3 Ag + 6 € —+ 6 Ag + 3S2- 0) 


Ainsi, la multiplication des coefficients de la première demi-réaction par deux et 
de ceux de la deuxième demi-réaction par trois permet d’obtenir six électrons 
dans chacune des demi-réactions. Il suffit maintenant de les additionner pour 
obtenir la réaction globale d’oxydoréduction. 


Réaction globale d’oxydoréduction: 


0 il 19 srl 
2 Al(s) + 6 (OH tag) =? 2 se +67 


+1 —2 —2 
3 ABS (s) + 6e — 6 ie + 3 Ge (aq) 


0 2 +1 +1 —2 +3,21 0 —2 
2 Alt) + 6 (OH) + 3 AgoS() + 2 AI(OH arag) + 6 Agts) + 3 S2— (aa) 
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LES SÉRIES D'ACTIVITÉ DES MÉTAUX 


Plusieurs métaux, comme le magnésium et l’argent des réactions 
données en exemple précédemment, sont de bons réducteurs, 
mais leur force de réduction varie énormément. Cela dépend de 
leur facilité à perdre des électrons, donc à être oxydés. Une série 
d’activité (voir la FIGURE 1.41) permet de classer les métaux selon 
leur potentiel à donner des électrons, c’est-à-dire du meilleur 
réducteur au moins bon. 


DÉFINITION 
Üne série d’activité des métaux est une liste des métaux 
classés selon leur potentiel à donner des électrons. 


Une série d’activité permet de prédire s’il y aura ou non réaction 
entre un métal et un ion métallique. Par exemple, un fil de cuivre 
réagit spontanément avec les ions argent (Ag*) présents dans une 
solution (voir la FIGURE 1.42), puisque la position du cuivre est plus 
élevée que celle de largent dans la série d’activité. L’inverse, 
c’est-à-dire un fil d'argent placé dans une solution contenant des 
ions cuivre (Cu?*), ne produirait aucune réaction spontanée. 
Pour que la réaction ait lieu, il faudrait lui fournir de l’énergie. 


Réaction spontanée: 


Ces) + 2 AgŸ (ag) ? CUT (ag) + 2 Ags) + Énergie 


Puisque que le cuivre est un meilleur réducteur que l'argent, le 
cuivre solide donne ses électrons aux ions argent. 


Réaction non spontanée: 


2 Ages) + CU2* (aa) + Énergie — 2 Ag* (aa) + Cuts) 


(aq 
Puisque l’argent est un moins bon réducteur que le cuivre, 
l'argent solide ne peut donner ses électrons aux ions cuivre. 


Les piles 
électrochimiques 


Lorsqu'on place un bon oxydant en présence d’un bon réducteur, 
ils réagissent spontanément ensemble en dégageant une certaine 
quantité de chaleur. C’est ce qui se produit lorsqu’on dépose un 
morceau de zinc dans une solution de sulfate de cuivre. Le zinc 
donne ses électrons aux ions cuivre, selon équation suivante: 


2 2 £ : 
Zn() + Cu Ma) — Zn + Cu(,, + Énergie 


Il est possible d'exploiter le potentiel énergétique de cette réac- 
tion sous forme d'électricité en séparant le réducteur de 
Poxydant. Il suffit de relier ces deux substances à l’aide d’un fil 
conducteur dans lequel le transfert d’électrons engendre un 
courant électrique. C’est sur ce principe que fonctionne une pile 
(ou cellule) électrochimique. 
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Force en tant qu'agent réducteur 


Puissant 


Fort 


Z 
(e} 
FH 
O 
=) 
[=] 
(e} 
œ 
a 
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Bon 


Passable 


Faible 


Très faible 


Un élément métallique de cette série 
d'activité donnera spontanément ses 
électrons à un ion métallique placé plus bas 
que lui dans la série. 


Lorsqu'on plonge un fil de cuivre dans une 
solution de nitrate d'argent, une couleur 
bleue apparaît dans la solution à cause 
des ions Cu2* qui se forment, tandis que 
le fil de cuivre se couvre d'argent solide. 
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Voltmètre 


Pont salin [Na2SO(30)] 


A A 
Anode de zinc (oxydation): Cathode de cuivre 
Zn Zn Eee) +2e (réduction): 


Cu tp +2e-— Cut 


[1.43 | ZnSO (29) CuSO (29) 


Une pile électrochimique zinc-cuivre. 


La FIGURE |.43 montre le fonctionnement d’une pile électrochimique, un dispositif 
expérimental qui permet d’étudier le potentiel énergétique des réactions d’oxydo- 
réduction. En voici une courte description (les lettres renvoient à la figure): 


e A: Les lames de métal constituent les électrodes, soit l’anode, où se produit 
Poxydation, et la cathode, où se produit la réduction. Puisque le zinc est un 
meilleur réducteur que le cuivre, c’est lui qui donne ses électrons aux ions 
cuivre présents dans la solution où se trouve la cathode. 


e B: Les électrons voyagent par le fil de l’anode vers la cathode. 


e C: Les ions circulent d’un bécher à l’autre par le pont salin. Le pont salin est un 
tube en U renversé contenant une solution électrolytique. Il pourrait aussi être 
formé d’un simple papier imbibé de solution ou être remplacé par une cloison 
poreuse comportant des trous microscopiques qui permettent le passage des 
ions d’une solution à l’autre. Les ions négatifs se déplacent vers la solution où 
se trouve l’anode, tandis que les ions positifs vont vers la solution où se trouve 
la cathode. Ce déplacement permet d’équilibrer les 


charges des solutions. Papier séparateur 


+ 


e D: Les ions positifs de cuivre se déplacent vers la ca- 
thode, où ils sont réduits. Du cuivre solide s’accumule 
à la cathode, ce qui cause une augmentation de sa 
masse. Le zinc solide de l’anode se transforme en ions 
positifs, ce qui entraîne une diminution de sa masse. 


Pâte humide 
de ZnCl, et de 
NH,CI (solution 


électrolytique) 


Couche de dioxyde 
Les piles, les batteries et les accumulateurs sont des appli- de manganèse 
cations pratiques de la pile électrochimique (en voir un (MO) 
exemple à la FIGURE 1.44). Elles servent de sources de cou- Cathode de graphite 


rant pour alimenter une multitude d’objets électriques 

portables. Dans le langage courant, on confond souvent [144 | 
pile, batterie et accumulateur. Par définition, une batterie Dhepilésdie Purédurelés tes dada 
est une série de piles, tandis qu’un accumulateur a la pos- de a pile, on épaissit la solution électrolytique par 
sibilité d’être rechargé. l'ajout d'amidon, ce qui donne une pâte humide. 
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Anode de zinc 


Exercices 


Comment lire 
le tableau périodique 


1. Voici une case du tableau 2 
périodique des éléments. CI 


a) Quel est le nom de l'élément 
représenté ? 


| “Si 


b) Quel est son numéro atomique ? 
c) Quelle est sa masse atomique ? 


d) De quelle famille d'éléments fait-il partie ? 
Quel est le numéro de cette famille ? 


e) De quelle période fait-il partie ? 

f) Cet élément est-il un métal, un non-métal 
ou un métalloïde ? Expliquez votre réponse. 

. À quel élément chimique chacune des 

descriptions suivantes correspond-elle ? 


a) Il s'agit d'un élément gazeux de la famille 


VIA. 
b) Son numéro atomique est 47 


c) C'est un élément de la famille Il À, situé dans 
la quatrième période. 


d) Ce métalloïde fait partie de la troisième 
période. 


e) Il s'agit d'un solide synthétique de la sixième 
période. 


f) Sa masse atomique relative est de 3097 u. 


g) On le représente par le symbole Hg. 


Les constituants 
de l’atome 


. Où se trouvent les trois types de particules 
élémentaires dans l'atome ? Indiquez la charge 
électrique et le symbole de chacun. 


. Comment nomme-t-on les électrons qui 
participent aux réactions chimiques ? 
Qu'ont-ils de particulier ? 


5: 


a) Comment détermine-t-on le nombre 
d'électrons d'un atome ? 


b) Comment détermine-t-on le nombre 
d'électrons de valence d'un élément 
du groupe À ? 


. Que représente le numéro de chacune 


des périodes du tableau périodique des 
éléments ? 


Combien de protons, d'électrons et de 
neutrons chacun des éléments suivants 
possède-t-il ? 


a) Le chrome. 
b) Le lithium. 
c) Le césium. 


d) Le brome. 


EM Les représentations 


de l'atome 


8. Qu'est-ce qui distingue un atome représenté 


10. 


INTRODUCTION 


selon le modèle atomique simplifié d'un atome 
représenté selon la notation de Lewis ? 


Représentez les atomes suivants selon 
le modèle atomique simplifié. 
a) Un atome de bore. 


b) Un atome dont le numéro atomique 
est 8. 


c) Un atome qui ne possède pas de neutron. 
d) Un atome qui a 19 électrons. 
Représentez les atomes suivants selon 

la notation de Lewis. 

a) Un atome de Fr. 

b) Un atome de soufre. 


c) Un atome d'un élément de la famille VIII À 
de la troisième période. 


d) Un atome d'arsenic. 
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De quel élément s'agit-il dans chacun des cas 
suivants ? 
a) oo 
o 
2 ? e 
e 


Je suis un élément de la 4° période. 


b) ON 
CE 
e 


Je suis sous forme gazeuse à 25 °C. 


c) e 
7 © 


Je possède 20 neutrons. 


Les molécules 


Pourquoi les atomes ont-ils tendance à former 
des liaisons chimiques entre eux ? 


Qu'est-ce qui distingue une liaison ionique 
q g q 

LL “ . 
d'une liaison covalente ? 


Pour chacun des éléments suivants, indiquez: 
© si c'est un métal ou un non-métal: 


© s'il a tendance à gagner ou à perdre 
des électrons; 


® le nombre d'électrons de valence; 


@ la charge la plus probable de l'ion formé. 


Vous pouvez présenter votre réponse sous 
forme de tableau. 


a) C 
b) He 
c) K 


d) P 
e) Sr 


Identifiez l'ion correspondant à chacun 
des énoncés suivants. 


a) Union possédant 15 protons et 18 électrons. 
b) Union possédant 18 électrons et 20 protons. 
c) Union possédant seulement un proton. 


d) Union possédant 6 protons et 10 électrons. 


16. 


17. 


18. 


19. 
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Utilisez la notation de Lewis pour illustrer 
les molécules suivantes. 


a) Une molécule de sel de table (NaCI). 


b) Une molécule formée de calcium et 
de fluor. 


c) Une molécule composée de deux atomes 
de l'élément de la famille V A de la 
deuxième période. 


Déterminez les ions qui forment chacune 
des molécules suivantes. 


a) MgS d) KOH 
b) Cab e) Cu,O 
c) HNO; 


Indiquez la formule chimique de chacune 
des substances suivantes. 


a) Oxyde de calcium. 

b) Tétrachlorure de germanium. 
c) Octosoutre. 

d) Trioxyde de dibore. 

e) Nitrate d'hydrogène. 

f) Chlorate de potassium. 

g) Dihydroxyde de strontium. 

h) Monoxyde d'azote. 


Nommez chacune des substances suivantes. 


ras f NayCO: 
b) H2S04 g) Fe03 
ee. h) NF: 

as, ) KNO; 
Sires  (NHCrO4 


Lesquelles des substances suivantes sont 
des électrolytes ? Indiquez de quel type 
d'électrolyte il s'agit dans chaque cas. 


A. HNO; E. HSO: 

B. Ca(OH); F. Mg(NO3)> 
‘a C3H4 G. Cy2H990O1 
D. CH3COONa H. LiOH 


La notion de mole 


Quelle est la masse molaire de chacune 
des substances suivantes ? 


a) Fe d) Al (SO4)3 
b) NaCI e) (NH4)PO4 
c) Cha f) Ca(CH3COO) 


. Quel est le nombre de molécules qui 
correspond à chacune des quantités 
suivantes ? 


a) 5,25 mol de Fe,03, 
b) 2,40 x 10-3 mol de CH3COOH. 
c) 0,70 g de NaOH. 


. À la suite d'une électrolyse de l'eau, Sébastien 
récupère /,00 g de dioxygène. Combien 
de moles de dioxygène a-t-il obtenues ? 


. Trois moles de sel de table (NaCI) sont 
produites par la réaction complète de 
neutralisation acidobasique de l'acide 
chlorhydrique par l'hydroxyde de sodium. 
Après avoir laissé l'eau de la solution 
s'évaporer, Chloé pèse le solide ainsi obtenu. 
Qu'indique la balance si elle est précise 

au centième de gramme ? 


. Minh récupère 0,720 mol d'un gaz inconnu 
après une réaction. || le pèse et obtient une 
masse de 51,05 g. Ce gaz est-il du dioxygène, 
du diazote, du dichlore ou du dioxyde 

de carbone ? 


| La concentration 


. Noémie prépare une solution en mélangeant 
100,0 g de CsClI dans de l'eau jusqu'à ce que 
le volume final de la solution soit de 500 mil. 
Quelle est la concentration du CsCI dans 

la solution ? 


a) Calculez la concentration en g/L. 
b) Calculez la concentration en % m/\,. 


c) Calculez la concentration molaire. 
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28. 


Au laboratoire, vous avez à votre disposition 
1 L d'une solution de NaCI à 2,0 mol/L. 
Pour les besoins d'une expérience, vous devez 


préparer 500 mi d'une solution à 0,6 mol/L 
de NaCI. 


a) Quel volume devez-vous prélever de 
la solution initiale ? 


b) Combien de fois pourrez-vous refaire 
cette expérience ? 


Vous devez diluer une solution d'acide 
chlorhydrique à O1 mol/L pour obtenir 
200 mil d'une solution à 001 mol/L. 


Comment allez-vous procéder ? 


D Les transformations 


29. 


30. 


INTRODUCTION 


de la matière 


Pour chacune des transformations suivantes, 
indiquez s'il s'agit d'une transformation 
physique où d'une transformation chimique et 
précisez le type de transformation dont il s’agit 
(fusion, synthèse, oxydation, etc.). 


a) Pour contrer l'hyperacidité gastrique, 
on peut consommer des comprimés 
basiques. 


b) Un désodorisant accroché au rétroviseur 
d'une voiture diffuse une odeur de sapin. 


c) Pour préparer un calé instantané, il suffit 
d'ajouter de l'eau chaude à de la poudre 
de calé. 


d) La portière d'une voiture endommagée 
présente des traces de rouille. 


e) De la buée apparaît sur un miroir après 
une douche. 
À quel type de transformation correspond 
chacune des équations suivantes ? 
a) N2() + N2(s) 
b) 2 HC a) + Ca(OH (0) 
— 2 H0O( + CaCl)(20) 
€) Cat) + 2 029) 2 H20() + CO2() 
d) HSOuts) — 2 pa + Os 
e) 2 Cas) + O2(9) — 2 CaO( 
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. Balancez les équations suivantes. 
a) CaCOz(,) + CaOr) + CO) 
b) Curs) + AgNO3(0) 
—+ Cu(NO3)7(a0) + AG) 
c) H)SOu(aay + NaOH (oo) 
— HO( + Na2SO {(3a) 
d) CH + Oo(gy + CO2(9) + H2O() 
€) Cua5(s) + Oz) + Cu2O(s) + 5020) 


. Écrivez l'équation balancée de chacune 
des transformations suivantes. 


a) La dissolution du MgSO,. 


b) La décomposition du monoxyde de 
carbone. 


c) La neutralisation acidobasique du H3PO4 
aqueux par l'hydroxyde de lithium aqueux. 


d) La synthèse de l'eau. 


e) La combustion du dihydrogène. 


. Combien de moles d'eau sont nécessaires 
pour obtenir 2,50 g de dioxygène ? 


2H,0() + 2 H2(g) + O2(9) 


. Quelle est la masse du précipité formé lorsque 
44,2 g de KI réagissent avec suffisamment 

de Pb(NO3)2 pour que la réaction soit 
complète ? N'oubliez pas de balancer 
l'équation chimique. 


Ko) + Pb(NO3)2 (20) — KNO3(aa) + Pbla(s) 


. Quelle masse de dioxyde de carbone sera 
produite par la combustion complète de 
méthanol en présence de 0,350 mol 

de dioxygène ? L'équation non balancée 

de la combustion du méthanol est la suivante: 


CH3OH (y + O2) + CO (9) + H2O(o) 


Les réactions 
d’oxydoréduction 


. Déterminez le nombre d'oxydation de chaque 
élément des substances suivantes. 


a) HBr c) H,SO4 
b) CaO d) Ni(OH), 


37. 


38. 


39. 


40. 


41. 
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e) Mg3N 
h SF 


g) NaMnO, 
h) CuCl, 
Pour chacune des équations suivantes, 


déterminez s'il s'agit d'une demi-réaction de 
réduction où d'une demi-réaction d'oxydation. 


a) Zn(s) — Zi +2e- 
b) AFS +3e-— Ales) 
c) Fe a) +1e-— Fe) 
d) Sue — D +2e- 
Trouvez la réaction d'oxydoréduction qui 
découle de chaque paire de demi-réactions. 
a) Cus) — Cu +2e- 
O(g * 47 + 2 (ac) 
b) Zn(s) — 2e) +2e- 
Ces +2e7— Cu(s) 
c) Fe(s) — Fe +3e 
Oo) * 487 + 2 OF (ac) 
Écrivez l'équation globale d'oxydoréduction 


qui se produit entre chaque paire de 
substances ci-dessous. 


a) Ca et Fe2* 

b) Na et Cr3* 

c) Alet Cu?* 

Pour chacune des équations ci-dessous, 
indiquez la demi-réaction d'oxydation, 


la demi-réaction de réduction, le réducteur 
et l'oxydant. 


a) HNO3(20) + CuS (20) 

7? $( + NO (a) + CU(NO3)2(60) + H20(h 
b) HO 220) + (aa) +? OH (ea) + la(s) 
Dans chacune des situations suivantes, 
indiquez si la réaction sera spontanée où non. 
a) Nit,+ REF 9 —+ 
b) Cuçe) + Hg” (am) 
©) Feçs+ Cu? (aa) 
d) Ag(a) + Zn (aa) 
€) Feçyt Aa 


LES GAZ 


L’air qui nous entoure et qui constitue 


Patmosphère est un mélange gazeux. Depuis 
la naissance de la Terre, il y a environ 
4,5 milliards d’années, sa composition est 
en constante évolution. Elle varie selon 
Paltitude et la région, mais elle subit aussi 
des changements à cause du rejet de gaz par 
les volcans ou par les activités humaines. 
Qu'est-ce qui caractérise les gaz? Quels 
facteurs déterminent leur comportement ? 
Nous verrons dans les prochains chapitres 
comment certaines théories et certaines lois 
nous permettent de mieux comprendre ces 


substances particulières. 
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LES PROPRIÉTÉS 
PHYSIQUES DES GAZ 


Les gaz dans notre quotidien 

Les phases de la matière 

Les changements de phase 

La théorie cinétique des gaz. 

Les principaux points de la théorie cinétique 


La diffusion et l'effusion 


1.3 La pression 
La pression atmosphérique. 
La mesure de la pression d'un gaz. 


Résumé nt 
LES PROPRIETES 
CHIMIQUES DES GAZ 


31 La réactivité chimique des gaz 
Les gaz nobles 
Les gaz comburants 
Les gaz combustibles 
Quelques autres gaz 


Matière à réflexion 
Exercices 


3.2 Les calculs stœchiométriques 
RÉSUMÉ... 
Matière à réflexion 


LE COMPORTEMENT Eure 
DES GAZ XEFCICES. 


24 Les lois simples des gaz 
La relation entre la pression et le volume 
La relation entre le volume et la températur 
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24 La loi des pressions partielles 
Résumé 

Matière à réflexion. 

Exercices 


Les propriétés 
physiques des gaz 


Dans l'espace interstellaire, les gaz se font rares. 


Pour survivre au cours d'une sortie extravéhiculaire, les astronautes 


ont donc besoin d'un approvisionnement constant en dioxygène, 


et ce, à une pression déterminée. Comment les scientifiques 
sont-ils parvenus à concevoir une combinaison spatiale pouvant répondre 


à ce besoin ? Que sait-on des propriétés physiques des gaz ? 


Vêtus de leur 
combinaison, les 
astronautes peuvent 
affronter les conditions 
extrêmes de l'espace. 


Dans ce chapitre, nous verrons d’abord la place qu’occupent les gaz dans notre 
quotidien. Nous examinerons en particulier comment la phase gazeuse de la 
matière se distingue des phases solide et liquide. Puis, nous étudierons une théorie 
qui nous permettra de mieux comprendre le comportement et les propriétés 
physiques des gaz. Enfin, nous approfondirons l’étude de la pression exercée par 


les gaz et la façon de la mesurer. 


EF Les gaz dans notre quotidien 


Les gaz sont abondants sur notre planète et ils occu- 
pent une grande place dans notre quotidien. Onze 
éléments du tableau périodique sont gazeux aux 
conditions ambiantes (voir le tableau périodique à 
l'intérieur de la couverture avant). 


Les gaz interviennent dans de multiples phénomènes 


naturels. Ils sont aussi employés dans plusieurs applications technologiques. Le 


ÉTYMOLOGIE 


«Gaz» vient du mot grec 
khaos, qui signifie «masse 
confuse des éléments ré- 
pandus dans l'Univers». 


TABLEAU 1.2 présente quelques-uns de ces phénomènes et applications. 


DANS LESQUELS LES GAZ JOUENT UN RÔLE 


Phénomènes naturels 


L'air que nous respirons est principalement constitué de 
diazote (N) et de dioxygène (O). 


QUELQUES PHÉNOMÈNES NATURELS ET APPLICATIONS TECHNOLOGIQUES 


Applications technologiques 


L'énergie mécanique provenant de la vapeur d'eau a donné 
naissance à l'industrialisation. 


Notre corps a besoin de dioxygène pour assurer les fonctions 
cellulaires qui nous maintiennent en vie. 


Le diazote est souvent utilisé pour fabriquer des engrais 
et des produits de nettoyage. 


Les végétaux absorbent du dioxyde de carbone (CO;) 
et rejettent du dioxygène lors de la photosynthèse. 


Le dioxygène est largement utilisé dans les hôpitaux et 
dans la fabrication de l'acier. 


Les vents, qui régulent le climat de chaque région, sont 
des déplacements de masses d'air. 


Les gaz comprimés permettent le fonctionnement des 
bombes aérosol et des outils à air comprimé. 


Les volcans rejettent une grande quantité de gaz dans 
l'atmosphère, comme de la vapeur d'eau (HO), du 
dioxyde de carbone, du dioxyde de soufre (SO) et 
du monoxyde de carbone (CO). 


Les animaux, notamment les ruminants, évacuent du méthane 
(CH4), un gaz responsable de l'effet de serre. 


Le volcan Haleakala, situé sur l'île de Maui, à Hawaï, rejette 
continuellement des gaz dans l'atmosphère. 
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Des gaz rétrigérants servent dans les systèmes de 
réfrigération et de climatisation. 


D'autres gaz, comme le gaz naturel qui est principalement 
constitué de méthane extrait des couches souterraines 
de la Terre, sont d'excellents combustibles. 


Les montgolfières fonctionnent à l'aide d'air chauffé par 
un brûleur. 


Une boulonneuse pneumatique fonctionne à l'aide d'air 
comprimé. 


LES GAZ 


Les phases de la matière 


Comme le montre la FIGURE 1.5, la matière peut se présenter sous différentes phases, 
ou états. 


1.5 ë si 


Eu. pen 
L'eau de cette rivière est à la fois solide et liquide, tandis que la brume révèle la présence d'eau 
gazeuse dans l'air. En effet, la brume est de l'eau en phase gazeuse qui s'est transformée 
en fines gouttelettes en suspension. 


Qu'est-ce qui permet de distinguer les gaz des autres phases de la matière ? C’est 
au niveau atomique qu’il faut chercher la réponse à cette question. Comme il est 
impossible de voir les particules de matière, les scientifiques ont imaginé un 
modèle, le modèle corpusculaire (ou particulaire) de la matière. Ce modèle repose 
principalement sur les postulats suivants: 


1. La matière est constituée de particules extrêmement petites (ces particules 
peuvent être des atomes ou des molécules). 


2. Les particules de matière sont constamment en mouvement. 


3. Les particules de matière peuvent être retenues ensemble par des forces 
d'attraction. 


En ce qui concerne le mouvement des particules de matière (voir le 2° postulat), il 
fut décrit pour la première fois en 1827, par le botaniste écossais Robert Brown 
(1773-1858). En observant l’intérieur de grains de pollen au microscope, Brown 
remarqua que de très petites particules y bougeaient constamment, de manière 
aléatoire, dans toutes les directions. Ce mouvement désordonné des particules est 
appelé «mouvement brownien». 


Depuis cette découverte de Robert Brown, les connaissances sur le mouvement 
des particules ont évolué. Aujourd’hui, on distingue trois types de mouvement 
au niveau moléculaire ou atomique : le mouvement de vibration, le mouvement de 
rotation et le mouvement de translation. Ces mouvements sont illustrés à la 
FIGURE 1.6 (à la page suivante). 


e Dans les solides, seul le mouvement de vibration est possible. En effet, les 
importantes forces d’attraction qui relient les particules (voir le 3° postulat du 
modèle particulaire) les empêchent de bouger librement. 


e Dans les liquides, les particules ont plus de liberté de mouvement. En plus de 
vibrer, elles ont la capacité de tourner sur elles-mêmes. Les particules peuvent 
ainsi glisser les unes sur les autres et épouser la forme du contenant dans lequel 
elles se trouvent. Les particules de liquide sont capables d’effectuer un peu de 
translation, mais ce mouvement est négligeable par rapport aux deux autres. 


e Dansles gaz, les trois mouvements sont possibles, mais la translation est de loin 
le plus important. 


CHAPITRE D LES PROPRIÉTÉS PHYSIQUES DES GAZ 
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VIBRATION 


Lors d'un mouvement de 
, la particule tourne 
sur elle- 


Le mouvement de vibration rotation 
est une oscillation à partir 


d'un point fixe. un axe. 


Le TABLEAU 1.7 résume les caractéristiques des trois phases de la matière. 


Phase solide 


Les particules d'un solide sont très près 
les unes des autres et disposées de 
façon très ordonnée. 


ROTATION 


R 


même selon 
à un autre. 


Phase liquide 


Les particules d'un liquide sont très près 
les unes des autres, mais elles sont 
disposées de façon désordonnée. 


TRANSLATION 


Les trois types de 
mouvement des 
particules. 


Le mouvement de translation 
est un déplacement en 
ligne droite d'un point 


LES CARACTÉRISTIQUES DES TROIS PRINCIPALES PHASES DE LA MATIÈRE 


Phase gazeuse 


Les particules d'un gaz sont très 
distantes les unes des autres. 


Les particules sont retenues ensemble 
par d'importantes forces d'attraction. 


Les particules sont retenues ensemble 
par de faibles forces d'attraction. 


Les particules ne sont retenues 
ensemble par aucune force 
d'attraction. 


Les particules ne peuvent que vibrer 
sur place. 


Les particules peuvent principalement 
vibrer et tourner sur elles-mêmes. 


Les particules possèdent une très 
grande liberté de mouvement. 
Elles sont capables d'effectuer 
de la vibration, de la rotation et, 
principalement, de la translation. 


Un solide a une forme et un volume 
définis. 


Un solide a généralement une 
très grande masse volumique. 


Un liquide n'a pas de forme définie. 

Il prend la forme de son contenant. 

Le volume d'un liquide est à peu près 
constant. C'est un fluide incompressible. 


Un liquide a généralement une grande 
masse volumique. 


volumique. 


Un gaz n'a ni forme ni volume définis. 
Il'occupe tout l'espace disponible. 
C'est un fluide compressible. 


Un gaz a une petite masse 


Il existe une quatrième phase de la matière, le plasma, que l’on trouve surtout 
dans les étoiles, l’espace interstellaire et l’ionosphère, une couche de l’atmo- 
sphère terrestre. On peut également produire du plasma en chauffant un gaz 
ou en le soumettant à un champ électrique de forte intensité. Lorsque le gaz 
a accumulé suffisamment d’énergie, ses électrons des dernières couches 
électroniques parviennent à se détacher des atomes. On obtient alors un gaz 
ionisé, ou plasma, constitué d’un mélange d’ions positifs et d'électrons libres. 
Le plasma est considéré comme une quatrième phase de la matière, étant 
donné qu’il n’a pas les mêmes propriétés que le gaz dont il est issu. Certaines 
applications, comme les écrans à plasma ou les tubes fluorescents, fonc- 
tionnent grâce à l’ionisation des gaz. 
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Les changements de phase 


La matière peut exister sous différentes phases. Elle peut aussi passer de l’une à 
l’autre, sans pour autant modifier sa nature: ce changement de phase constitue 
une transformation physique. La FIGURE 1.8 présente les termes les plus couramment 
utilisés pour désigner les changements de phase. Comme on peut le constater, la 
phase gazeuse, le principal objet d’étude de ce chapitre, peut subir une condensation 
liquide ou solide, ou elle peut être produite par sublimation ou par vaporisation. 


Solidification 


PHASE SOLIDE Fusion 
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PHASE GAZEUSE 


PHASE LIQUIDE 


La vaporisation est un cas particulier de changement de phase, car elle peut 
s'effectuer de deux façons: soit par évaporation, soit par ébullition. 


L'ÉVAPORATION 


Lors d’une évaporation, seules les particules 
qui se trouvent à la surface du liquide parvien- 
nent à vaincre les forces d’attraction et à se 
détacher des autres particules de liquide pour 
devenir gazeuses. C’est ce qui se produit lors- 
qu’une flaque d’eau s’évapore. Ce changement 
s'effectue à n'importe quelle température. 
Toutefois, la facilité avec laquelle un liquide 
s’évapore dépend de sa nature. Par exemple, 
alcool s’évapore facilement, plus que ne le 
fait l’eau. On dit d’une substance comme 
l'alcool qu’elle est volatile. Les substances odo- 
rantes sont toutes volatiles. 


Le séchage du linge sur une corde où dans la sécheuse 
montre que l'évaporation s'effectue à toute 
température. 
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L'ÉBULLITION 


L’ébullition se produit à des conditions très 
précises de température et de pression, qui 
dépendent de la nature de la substance. Lors- 
qu’un liquide atteint son point d’ébullition, 
toutes les particules de ce liquide ont alors la 
possibilité de passer à la phase gazeuse. Il en 
résulte la formation de petites bulles de gaz. 
Comme ces bulles sont très légères, elles 
remontent à la surface, où le gaz obtenu 
s'échappe dans l’air. C’est à ce moment que le 
liquide bout, à température constante. 


Le diazote liquide se met à bouillir dès qu'on le place 
à température ambiante, puisque sa température 


d'ébullition est de -196 °C. 
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Lorsqu'un gaz se forme par la vaporisation ou la sublimation d’une substance nor- 
malement liquide ou solide à la température ambiante, il s’agit de vapeur. Ainsi, 
Peau en phase gazeuse de l’atmosphère est de la vapeur d’eau. 


DÉFINITION 
La vapeur est la forme gazeuse d’une substance habituellement liquide ou 
solide aux conditions ambiantes de température et de pression. 


Dans le langage courant, on parle souvent de «vaporisation» à l’aide de bombes 
aérosols. En fait, un aérosol est un mélange constitué de fines particules de solide 
ou de liquide en suspension dans un gaz. Lorsqu’on appuie sur le bouton d’une 
bombe aérosol, on déclenche l’ouverture d’une valve qui propulse le solide ou le 
liquide à l’extérieur, sous forme de fines gouttelettes, grâce à un gaz sous pression. 
I ne s’agit donc pas d’un changement de la phase liquide à la phase gazeuse. 


On peut représenter un changement de phase à l’aide d’une équation. Toutefois, 
puisqu'il s’agit d’un changement physique, seule la phase est modifiée. La nature 
de la substance demeure la même avant et après la transformation, comme le 
montre l’exemple ci-dessous. 


Vaporisation de Peau: HO) —+ HO (9) 


ARTICLE TIRÉ D'INTERNET 


La pollution d'ambiance 


Incommodés par les mauvaises odeurs, les Nord- 
Américains recourent par millions aux «purificateurs 
d'air». Armés de bombes à air comprimé, ils vaporisent 
poubelles, tapis ou canapés. 


«C’est un grand paradoxe», souligne Linda Greer, 
directrice du programme de santé publique au Natural 
Resources Defence Council (NRDC), une organisation 
américaine engagée dans la protection de l’environne- 
ment. «Les fabricants nous promettent un air frais et pur, 


mais en réalité, lorsqu’on vaporise leurs produits, on Plusieurs désodorisants qu'on vaporise dans nos 
répand une nuée de produits chimiques dans nos maisons contiendraient des substances nocives. 
maisons. » 


L’équipe de Linda Greer a sélectionné 14 désodorisants au hasard. Dans 

12 d’entre eux, elle a trouvé des phtalates, une famille de composés chimiques 
couramment utilisés pour assouplir les plastiques. ou pour véhiculer des 
fragrances. «Lorsqu'ils se retrouvent dans l’air, les phtalates peuvent être 
inhalés par les voies respiratoires, explique la toxicologue. Si des gouttelettes 
se déposent sur la peau, les molécules peuvent la traverser et rejoindre le 
système sanguin.» Des études antérieures, réalisées avec des animaux de 
laboratoire, ont montré une association entre certains phtalates et des cancers 
ou des problèmes de fertilité. 


Les fabricants ont vivement réagi à l’étude du NRDC. Les études pour 
déterminer quels produits sont réellement dangereux se poursuivent. 


Adapté de : Protégez-vous, Parfums d'ambiance: nocifs ? [en ligne], octobre 2008. 


38 PARTIEI D LES GAZ 


EPA La théorie cinétique des gaz 


Afin de fournir des explications aux divers phéno- ÉTYMOLOGIE 
mènes gazeux et de mieux comprendre les propriétés «Cinétique» vient du mot 1. LA VITESSE DE DIFFUSION 
des gaz, des scientifiques établirent, au milieu du || grec kinétikos, qui signitie M DESGAZ 

19® siècle, un modèle qu’on appelle la «théorie cinétique «mouvement ». 

des gaz». ( Voir les principaux points de la théorie ciné- 

tique des gaz aux pages suivantes.) Comme l’origine du mot «cinétique» l’indique, 
cette théorie est basée sur le mouvement, caractéristique qui distingue la phase 
gazeuse des autres phases, et sur l’énergie qui en est responsable, soit l’énergie 
cinétique. 


| | 


DÉFINITION 
L'énergie cinétique est l’énergie que possède un corps en raison de son 
mouvement. 


L'énergie cinétique dépend de la masse et de la vitesse d’un corps en mouvement. 
Par conséquent, plus une particule de gaz bouge vite, plus elle possède de l’énergie 
cinétique. De même, l'énergie cinétique d’une particule augmente en fonction de 
sa masse. Voici la formule mathématique qui relie l’énergie cinétique, la masse et 
la vitesse : 


Énergie cinétique d'une particule 


Ex = . mv? où E, représente l’énergie cinétique de la particule (en J) 
m représente la masse de la particule (en kg) 
v représente la vitesse de la particule (en m/s) 


Une particule de gaz possède une masse très petite, mais elle se déplace très rapi- 
dement. Par exemple, aux conditions ambiantes, une molécule de dioxygène peut 
atteindre une vitesse d’environ 333 m/s, soit 1200 km/h. Son énergie cinétique est 
donc très grande. 


Il est impossible de prédire la direction et la 

vitesse de chaque particule d’un gaz à un 

moment précis. Même si la vitesse moyenne 
de l’ensemble des particules demeure cons- 
tante à une température donnée, il se pro- 
duit un perpétuel changement de vitesse 
des particules. Certaines ralentissent, tandis 
que d’autres accélèrent. Ludwig Boltzmann 
(1844-1906) réussit à établir une relation qui 
indique le nombre relatif de particules de gaz 
qui possèdent une vitesse donnée à un 
moment donné. Le graphique qui en résulte 
est appelé la «courbe de distribution de 
Boltzmann». La FIGURE 111 en présente un 
exemple. Comme le montre le haut de la 
courbe de ce graphique, il y a une plus 
grande proportion de particules qui possè- 
dent une vitesse près de la vitesse moyenne. 


LE NOMBRE DE PARTICULES DE GAZ 
EN FONCTION DE LEUR VITESSE 


Vitesse moyenne 


Nombre de particules 


0 5 x 102 10 x 102 
Vitesse (m/s) 
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Les principaux points de la théorie cinétique des gaz 


1. Les gaz sont constitués de particules extrême- 


ment petites et très espacées les unes des 
autres. 


Chaque particule de gaz possède une masse et 
un volume. Toutefois, l’espace occupé par une 
seule particule de gaz est très petit par rapport 
à la distance qui la sépare des autres. Le volume 
de la particule est négligeable par rapport au 
volume total. En fait, une substance en phase 
gazeuse est essentiellement constituée de vide. 
Aux conditions ambiantes, la distance qui sépare 
2 particules de gaz peut atteindre jusqu’à 
1000 fois leur diamètre. C’est pour cette raison 
que les gaz sont invisibles. C’est aussi pourquoi 
les gaz sont compressibles: on peut modifier la 
distance entre leurs particules (la réduire ou 
laugmenter). 


2. 


Les particules de gaz sont continuellement en 
mouvement. Elles se déplacent en ligne droite, 
de manière aléatoire, dans toutes les directions. 


À cause de leur grande énergie cinétique, les 
particules de gaz sont constamment animées 
d’un mouvement de translation. Elles se dépla- 
cent en ligne droite jusqu’à ce qu’elles atteignent 
un obstacle, comme une autre particule de gaz 
ou un objet. Elles rebondissent alors et repartent 
dans une autre direction. Elles ne «tombent» pas 
et ne s’entassent pas les unes sur les autres. 


À l'échelle atomique, les particules de gaz ne 
semblent pas être influencées par la force gravi- 
tationnelle. Elles occupent tout l’espace du conte- 
nant dans lequel elles se trouvent et s’y répartis- 
sent uniformément. Toutefois, dans l’ensemble 
de l’atmosphère, plus on s’éloigne de la surface 
du globe, plus les particules d’air se font rares. 
La distance entre les particules d’air augmente 
donc en fonction de laltitude. 


Lorsqu'une particule de gaz rencontre un 
obstacle, elle rebondit sans perdre de l’énergie. 


Les particules de gaz n’exercent pas d’attraction 
ou de répulsion entre elles. Le seul moment où 
elles entrent en interaction, c’est au moment 
d’une collision. Dans ce cas, de l’énergie peut 
être transférée d’une particule à une autre. 
L’une des particules subit alors un ralentisse- 
ment et l’autre, une accélération. Toutefois, 
l'énergie cinétique moyenne des particules de 


Pensemble du gaz demeure constante. Par 
conséquent, ces collisions sont dites «élas- 
tiques», puisqu'elles n’occasionnent aucune 
perte d'énergie nette. 


Les particules d'un gaz 


sont constamment 
animées d'un 
mouvement rectiligne 
aléatoire. Chaque 

« particule subit des 
collisions élastiques 
avec les autres 
particules et avec les 
parois du contenant. 


À notre échelle, des particules qui se trouveraient à une 
distance de 1000 fois leur diamètre correspondraient 
approximativement à des véhicules tout-terrain qui 

se tiendraient à 1 kilomètre l'un de l'autre. 
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4. L'énergie cinétique moyenne des particules de LE NOMBRE DE PARTICULES DE GAZ 
DEUX TEMPERATURES DIFFERENTES 


À une température donnée, l'énergie cinétique 
moyenne de l’ensemble des particules de gaz, 
peu importe leur nature, est constante. La seule 
façon de modifier leur énergie cinétique est de 
faire varier la température. Ainsi, lorsque la tem- 
pérature augmente, la vitesse de chaque parti- 
cule de gaz augmente. Autrement dit, plus la 
température est élevée, plus les particules de gaz 
bougent rapidement. On peut en déduire que 
l'énergie cinétique moyenne du gaz augmente 
en conséquence, comme le démontre le gra- 
phique de la FIGURE 1.14. En effet, la courbe de dis- 
tribution des vitesses est légèrement décalée 


vers la droite lorsqu’on passe de 0 °C à 100 °C. 0 5 x10? 10 x 107 
Vitesse (m/s) 


Vitesse moyenne à O °C 


Vitesse moyenne à 100 °C 


G°Q 


Nombre de particules 


La théorie cinétique des gaz permet de mieux comprendre certaines des pro- 
priétés physiques des gaz, comme la diffusion et l’effusion, de même que leur com- 
portement, comme la pression qu'ils exercent. C’est ce que nous verrons dans les 
pages suivantes. 


La diffusion et l’effusion 


Selon le principe de Pascal, un gaz se déplace naturellement d’un milieu où la pres- 
sion est plus élevée vers un milieu où la pression est plus faible. Cependant, même à 
pression constante, les gaz peuvent facilement se répandre et se mélanger entre eux. 


Qui n’a pas senti l’arôme agréable d’un parfum qui envahit une pièce ou encore 
une odeur nauséabonde qui donne envie de se précipiter vers une source d’air 
frais ? Mais après un certain temps, toutes ces odeurs finissent par disparaître. Ce 
phénomène provient de la tendance naturelle de toute substance à se diriger vers 
endroit où sa concentration est moins élevée et à se mélanger avec la ou les 
autres substances qui s’y trouvent. C’est ce qu’on appelle la «diffusion». Toutefois, 
la diffusion n’est possible que s’il y a mouvement des particules qui constituent la 
matière. 


DÉFINITION 
La diffusion est un processus par lequel une substance se mélange à une 
ou plusieurs autres substances grâce au mouvement des particules qui les 


constituent. 
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À cause de l’importance du mouvement de translation des particules de gaz, la dif- 
fusion gazeuse est beaucoup plus rapide que celle des autres phases de la matière. 
Ainsi, comme le montre la FIGURE 1.15 (à la page précédente), lorsque deux gaz se 
rencontrent, ils se mélangent par diffusion. Ce phénomène permet de répartir les 
différents gaz uniformément dans l’atmosphère. Il permet aussi d'expliquer pour- 
quoi des polluants peuvent être transportés sur de longues distances. 


Lorsqu'un gaz s'échappe d’un contenant par un petit trou, ou lorsqu'il traverse 
une paroi poreuse, c’est-à-dire une paroi dotée de trous minuscules comme celle 
d’un ballon, on parle plutôt d’effusion. 


DÉFINITION 
L’effusion est un processus par lequel un gaz passe au travers d’une paroi par 
un petit trou. 


i16 | | 
La paroi d'un ballon est constituée d'une multitude de petits trous qui permettent aux gaz 
de s'échapper. 


Des gaz, comme le dioxygène et le dioxyde 
de carbone, peuvent s’échapper par effusion 
au travers de certains tissus vivants, comme 
la paroi des vaisseaux sanguins ou la surface 
des feuilles des végétaux. C’est ce qui assure 
les échanges gazeux nécessaires à la respira- 
tion cellulaire et à la photosynthèse. 


La diffusion et l’effusion s’effectuent-elles à la 
même vitesse pour tous les gaz ? Pour répon- 
dre à cette question, il faut se rappeler que, à 
une température donnée, tous les gaz possè- 
dent la même énergie cinétique moyenne et 
que cette énergie dépend de la masse et de la 
vitesse des particules. Comme des gaz diffé- 
rents sont formés de particules de masses 
différentes, leur vitesse moyenne sera diffé- 
rente. Ainsi, plus un gaz est léger, plus il se 
déplace rapidement, comme on peut le cons- 
tater sur le graphique de la FIGURE 117. Par 
exemple, la vitesse moyenne du dihydrogène 5x107 10x107 15x10? 
(Hb), qui à une masse molaire de 2,02 g/mol, 


Nombre de particules 


LE NOMBRE DE PARTICULES DE GAZ EN 
FONCTION DE LEUR VITESSE POUR DIFFÉRENTS 
GAZ À UNE MÊME TEMPÉRATURE 


Vitesse (m/s) 


est beaucoup plus grande que celle du dioxy- 
gène (O),), dont la masse molaire est de 32,00 g/mol. Le taux de diffusion et 
d’effusion du dihydrogène est donc plus grand que celui du dioxygène. 
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FA La pression 


La pression est une caractéristique importante des gaz. De manière générale, elle CONCEPT DÉJÀ VU 
correspond à une force exercée perpendiculairement par unité de surface. Son  ; 
unité de mesure est le pascal (Pa) dans le Système international d’unités (SI). Un 
pascal représente une force de 1 newton (N) exercée sur une surface de 1 mètre 
Fa 9 . 
carré (m<), soit: 
(m°), 1N 


1 Pa = 
ST 


Comme 1 Pa correspond à une pression minime, on utilise souvent le kilopascal 
(1 kPa = 1000 Pa) comme unité de pression. Voici la formule mathématique qui 
définit la pression. 


Pression 


P= où P représente la pression (en Pa) 
F représente la force (en N) 


A représente l’aire de la surface qui subit la force (en m?) 


>|n 


La théorie cinétique des gaz permet d'expliquer comment un gaz exerce une pres- 
sion. Ainsi, à chaque fois qu’une particule de gaz entre en collision avec un obsta- 
cle, elle exerce une force perpendiculairement à sa surface. Comme les particules 
de gaz sont petites, chacune des forces est petite, mais l’ensemble de ces forces 
produit une pression relativement importante. 


La pression d’un gaz dépend donc du nombre de collisions de ses particules avec 
un obstacle (paroi ou autre particule). Plus le nombre de collisions est élevé, plus 
la pression est élevée. 


DÉFINITION 
La pression d’un gaz dépend de la somme des forces dues aux collisions de 
ses particules sur la surface des obstacles. 


Nous avons vu précédemment 
qu’un gaz léger se déplace plus rapi- 
dement qu’un gaz lourd. Ses parti- 
cules ont ainsi tendance à entrer en 
collision plus souvent. Toutefois, les 
particules d’un gaz lourd exercent 
une plus grande force à chacune des 
collisions, à cause de leur masse plus 
élevée. On peut en conclure que, 
aux mêmes conditions de tempéra- 
ture et de pression, une particule de 
gaz qui a une grande masse molaire 
frappe plus fort, mais moins sou- 
vent, qu’une particule qui a une 
petite masse molaire. À une pres- 
sion donnée, la somme des forces 


dues aux collisions est donc la 
même pour tous les gaz. Que les particules de gaz aient une grande ou une petite masse molaire, 
elles exercent la même pression dans les mêmes conditions. 


100 kPa 100 kPa 
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La pression atmosphérique 


L’atmosphère est constituée d’air, un mélange de plusieurs gaz, dont certains sont 
énumérés dans le TABLEAU 1.9. Les particules de ces gaz entrent en collision entre 
elles et avec les autres obstacles. L’atmosphère exerce donc une pression, qu’on 


appelle la «pression atmosphérique». 


Volume (en %) 


Diazote 


Dioxyde de carbone 


Volume (en %) 
0,03 (variable) 


Symbole 


Néon 


Dioxygène 


00018 


Vapeur d'eau Hélium 


0000 52 


Argon Méthane 


C’est en 1643 que le physicien italien Evangelista Torricelli (1608- 
1647) démontra l’existence de la pression atmosphérique. Pour y 
parvenir, il utilisa un tube d’environ un mètre de long, fermé à une 
extrémité, qu’il remplit de mercure. Après l’avoir renversé dans un 
bassin contenant ce même liquide, il observa que le mercure con- 
tenu dans le tube se vidait partiellement et se stabilisait à une cer- 
taine hauteur De plus, cette hauteur variait en fonction de 
l'altitude et d’une journée à l’autre. 
Torricelli en conclut que la hauteur de 
la colonne de mercure dépendait 
directement de la pression atmosphé- 
rique. Cette expérience donna nais- 
sance au baromètre à mercure (voir la 
FIGURE 1.20), un instrument de mesure 
encore utilisé de nos jours. On exprime la pression mesurée avec ce 
baromètre en millimètres de mercure (mm Hg), ou parfois en torrs 
(torr) en l’honneur de Torricelli. 


ÉTYMOLOGIE 


«Baromètre» vient des 
mots grecs baros et 
metron, qui signifient 
respectivement «poids, 
pesanteur» et «mesure ». 


Il fut déterminé que la pression atmosphérique normale au niveau 
de la mer est de 760 mm Hg ou 101,3 kPa. Cette équivalence per- 
met de convertir des mm Hg en kPa, et vice versa. Dans le système 
métrique, on utilise aussi l'atmosphère normale (atm). Ainsi: 


1 atm = 760 mm Hg = 101,3 kPa 


0,000 2 (variable) 


See Pression 
du mercure 
Colonne Pression 
de mercure atmosphérique 


76 cm | 


Dans un baromètre, la pression exercée 
par le mercure, qui résulte du poids de 

ce liquide, est équilibrée par la pression 
atmosphérique, qui est due aux collisions 
des particules d'air sur la surface du liquide. 


Si la pression d'un gaz est de 550 mm Hg, quelle est la pression de ce gaz en kPa ? 


1. Quelle est l'information recherchée ? 
? kPa — 550 mm Hg 


| MÉMOn 32e 


4. J'effectue les calculs. 
101,3 kPa x 550 mme _ 733 KP 


2. Quelle est la correspondance dont j'ai besoin ? 
101,3 kPa — 760 mm Hg 


3. J'effectue um produit croisé. 
IS kPa EPP 
769 mm Hg 550 mm Hg 
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760 me 


5. Je vérifie ma réponse et je réponds 
à la question. 
La pression du gaz est de /3,3 kPa. 


La mesure de la pression d’un gaz 


Pour mesurer la pression d’un gaz enfermé dans un 
contenant, l’utilisation d’un baromètre n’est plus 
appropriée. On utilise plutôt un manomètre ou une 
jauge de pression. 


Certains manomètres sont dits «à pression absolue», 
c’est-à-dire que la pression mesurée correspond 
réellement à la pression du gaz. Le manomètre à 
bout fermé et certains manomètres à cadran en 
sont des exemples. La FIGURE 1.21 montre comment 
lire la pression avec un manomètre à bout fermé. 


La majorité des instruments mesurent en fait une 
«pression relative». Une jauge de pression ou un 
manomètre à bout ouvert sont des exemples de ces 
instruments. Pour déterminer la pression réelle du 
gaz, il faut alors tenir compte de la pression atmo- 
sphérique (voir la FIGURE 1.22 et la FIGURE 1.23) ou de 
celle d’un autre gaz. C’est un peu comme si le gaz 
dont on veut mesurer la pression était «en compéti- 
tion» avec un autre gaz. 


Certains manomètres à cadran indiquent des pres- 
sions négatives. Cela signifie que la pression me- 
surée est plus petite que la pression atmosphérique. 


MANOMÈTRE À BOUT OUVERT 


Si Poe ë Péte 

Alors Poe = P 4m +h Air 
P im (pression 
atmosphérique) 


Mercure 


Un manomètre à bout ouvert est un instrument de mesure 

à pression relative. L'air et le gaz exercent une force sur la 
surface du liquide à chaque extrémité du tube, ce qui crée 
une sorte de compétition entre les deux. Dans le casillustré, 
puisque le niveau est plus bas du côté du gaz, la pression 

de ce dernier est plus grande que la pression atmosphérique. 
Il faut lui additionner la différence de hauteur. 
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MANOMÈTRE À BOUT FERMÉ 


Mercure 


Un manomètre à bout fermé est un instrument de mesure 

à pression absolue. Les collisions des particules de gaz sur 
la surface du mercure font remonter ce liquide dans le tube. 
La pression du gaz est égale à la différence de hauteur 
entre les deux niveaux de liquide dans le tube en U. 


MANOMÈTRE À BOUT OUVERT 


Si Po £ Pin 
Alors Pos =Patm—h Air 


P um (pression 
atmosphérique) 


Mercure 


Dans ce second cas d'utilisation du manomètre à bout 
ouvert, la pression du gaz est plus petite que la pression 
atmosphérique, puisque que le niveau de mercure est plus 
haut du côté du gaz. Îl faut soustraire la différence de hauteur 
de la pression atmosphérique. 
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HISTOIRE DE SCIENCE 


Les machines à vapeur 


Les êtres humains ont essayé de 
maîtriser la puissance de la vapeur 
pendant de nombreuses années 
avant d’y parvenir. Avec l’inven- 
tion de la machine à vapeur, la 
transformation de l’énergie ther- 
mique absorbée par l’eau en éner- 
gie mécanique provenant de la 
force motrice de la vapeur a rendu 
possibles diverses applications. 
Cette énergie mécanique a ainsi 
permis d’actionner des pompes, de 
faire avancer des trains et de faire 
tourner les pales des bateaux. 


Il est difficile d’attribuer l’inven- 
tion de la machine à vapeur à une 
seule personne. En effet, son avè- 
nement est le fruit d’une série 
d’inventions. La première utilisation 
de la vapeur remonte au 2° siècle 
avant notre ère. L’éolipyle, réalisé 
par le mathématicien Héron 
d'Alexandrie, permettait, grâce à la 
vapeur, de faire tourner une sphère 
autour d’un axe horizontal. Toute- 
fois, cet appareil avait des fins prin- 
cipalement récréatives. 


En 1601, le physicien italien 
Giambattista della Porta (1535- 
1615) proposa l’idée d’une pompe 
mue par la différence de pression 
causée par la condensation de la 
vapeur d’eau. L’ingénieur français 
Salomon de Caus (1576-1626) 
développa par la suite une théorie 
concernant l’expansion et la con- 
densation de la vapeur, qui fut très 


Un train tiré par deux locomotives à vapeur. 


utile à ses successeurs. Vers 1690, 
le physicien et mathématicien 
français Denis Papin (1647- 
v.1712) élabora un prototype 
capable de convertir l’énergie de la 
vapeur en un mouvement de haut 
en bas dans un genre de piston. 


Ce n’est qu’en 1712, grâce à la 
collaboration du forgeron britan- 
nique Thomas Newcomen (1663- 
1729) et de l'ingénieur Thomas 
Savery (v.1650-1715), qu’on utilisa 
pour la première fois une machine à 
vapeur à des fins industrielles. Son 
rendement fut ensuite grandement 
amélioré par le mécanicien écossais 
James Watt (1736-1819). En 1770, 
l’ingénieur militaire Joseph Cugnot 
(1725-1804) construisit un fardier 
destiné à tirer les canons, le premier 
véhicule à être actionné par la 
vapeur. 


QUELQUES ÉTAPES DE L'ÉVOLUTION DES MACHINES À VAPEUR 


2° siècle 1690 1769 
avant notre ère Machine de Papin Machine de Watt 
Éolipyle 

E 
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En 1804, en Angleterre, l’ingé- 
nieur Richard Trevithick (1771- 
1833) fit le premier essai d’une 
locomotive à vapeur, qui atteignit 
une vitesse de 8 km/h. Cette in- 
vention révolutionna le monde du 
transport. 


Puis, ce fut au tour de l’Améri- 
cain Robert Fulton (1765-1815) 
d'appliquer les principes de la 
machine de Watt à la navigation. 
En 1807, il commercialisa le pre- 
mier bateau à vapeur. 


Depuis, plusieurs machines à 
vapeur ont été remplacées par des 
modèles fonctionnant à l’aide de 
moteurs électriques ou à explosion. 
Néanmoins, la vapeur est encore 
largement exploitée aujourd’hui, 
notamment dans les centrales élec- 
triques thermiques ou nucléaires. 


1804 


Locomotive à vapeur 


1807 


Bateau 
à vapeur 


LS 
ARE 
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ER Résumé 


Les propriétés physiques des gaz 


1.1 LES GAZ DANS NOTRE QUOTIDIEN 


Les gaz sont abondants sur notre planète. Onze éléments du tableau périodique 
sont gazeux aux conditions ambiantes. 


Les gaz interviennent dans de multiples phénomènes naturels, comme la pho- 
tosynthèse, la respiration, les vents, les éruptions volcaniques. 


Les gaz sont employés dans plusieurs applications technologiques. La vapeur, 
les gaz comprimés, les gaz réfrigérants, le gaz naturel sont des exemples de gaz 
utilisés dans notre quotidien. 


Le modèle corpusculaire ou particulaire de la matière repose principalement sur 
les postulats suivants: 


1. La matière est constituée de particules extrêmement petites (atomes ou 
molécules). 


2. Les particules de matière sont constamment en mouvement. 


3. Les particules de matière peuvent être retenues ensemble par des forces 
d'attraction. 


La phase gazeuse est l’une des trois phases de la matière. Elle se distingue par le 
grand espace entre ses particules, l’absence de force d’attraction entre elles et 
leur grande capacité de mouvement. Elle n’a ni forme ni volume définis, occupe 
tout l’espace disponible et possède une petite masse volumique. C’est un fluide 
compressible. 


Dans les gaz, les trois types de mouvement des particules sont possibles: la 
vibration, la rotation et la translation. 


La phase gazeuse peut subir une condensation et devenir liquide ou solide. Elle 
peut aussi être produite par la sublimation d’un solide ou par la vaporisation 
d’un liquide. 


La vaporisation peut s’effectuer par évaporation, à toute température, ou par 
ébullition, à une température donnée. 


La vapeur est la forme gazeuse d’une substance habituellement liquide ou 
solide aux conditions ambiantes de température et de pression. 


Un aérosol est un mélange constitué de fines particules de solide ou de liquide 
en suspension dans un gaz. 


1.2 LA THÉORIE CINÉTIQUE DES GAZ 


L’énergie cinétique est l’énergie que possède un corps en raison de son 
mouvement. 


La formule mathématique qui relie l’énergie cinétique, la masse et la vitesse est 
la suivante: E, = Tv. 


Une particule gazeuse possède une masse très petite, mais elle se déplace très 
rapidement. Son énergie cinétique est donc très grande. 
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La courbe de distribution de Boltzmann permet d'illustrer le nombre relatif de 
particules de gaz qui possèdent une vitesse donnée à un moment donné. 


Voici les principaux points de la théorie cinétique des gaz: 
1. Les gaz sont constitués de particules extrêmement petites et très espacées les 
unes des autres. 


2. Les particules de gaz sont continuellement en mouvement. Elles se déplacent 
en ligne droite, de manière aléatoire, dans toutes les directions. 


3. Lorsqu'une particule de gaz rencontre un obstacle, elle rebondit sans perdre 
de l'énergie. 


4. L'énergie cinétique moyenne des particules de gaz dépend de la température. 


La diffusion est un processus par lequel une substance se mélange à une 
ou plusieurs autres substances grâce au mouvement des particules qui les 
constituent. 


À cause de l'importance du mouvement de translation des particules de gaz, la 
diffusion gazeuse est beaucoup plus rapide que celle des autres phases de la 
matière. 


L’effusion est un processus par lequel un gaz passe au travers d’une paroi par 
un petit trou. 


À une température donnée, tous les gaz possèdent la même énergie cinétique 
moyenne. Comme cette énergie dépend de la masse et de la vitesse, plus un gaz 
est léger, plus sa vitesse de diffusion et d’effusion est grande. 


1.3 LA PRESSION 


La formule mathématique qui définit la pression est la suivante: 
F 


A 


La pression d’un gaz dépend de la somme des forces dues aux collisions de ses 
particules sur la surface des obstacles. 


À une pression donnée, la somme des forces dues aux collisions est la même 
pour tous les gaz, quelle que soit leur masse molaire. En effet, une particule 
lourde frappe plus fort mais moins souvent qu’une particule légère. 


L’atmosphère est constituée d’air, un mélange de plusieurs gaz. Ces gaz exer- 
cent une pression, la pression atmosphérique, qui varie selon l'altitude et d’une 
journée à l’autre. 


La pression atmosphérique normale au niveau de la mer est de 1 atm, ou 
760 mm Hg, où 101,3 kPa. 


Pour mesurer la pression atmosphérique, on utilise un baromètre. Pour mesu- 
rer la pression d’un gaz enfermé dans un contenant, on utilise un manomètre 
ou une jauge de pression. 


Un manomètre à pression absolue mesure la pression réelle d’un gaz. 


Un manomètre à pression relative mesure la pression d’un gaz en fonction de 
la pression atmosphérique ou de celle d’un autre gaz. 
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Matière à réflexion 


La quatrième phase 
de la matière 


Les plasmas sont de plus en plus présents dans notre quo- 
tidien. Certaines technologies, telles que les téléviseurs 
au plasma, ont envahi le marché résidentiel. En quoi les 
plasmas sont-ils différents des gaz ? Qu'est-ce qui les 
rend si intéressants d'un point de vue technologique ? 


Expliquez ce qui distingue les plasmas des gaz. Précisez 
comment ces caractéristiques distinctives ont permis de 
concevoir de nouvelles applications technologiques. 


PISTES D'EXPLORATION 


5) Quelles sont les caractéristiques des plasmas ? Quelles sont celles qui les 
rapprochent ou qui les distinguent des gaz ? 


52 Pourquoi considère-t-on le plasma comme une quatrième phase de la matière ? 
52 Quelles sont les manifestations naturelles des plasmas ? 


52 Quelles technologies utilisent des plasmas ? 


La pression et la santé 


L'atmosphère, qui est constituée d'un mélange de 
P q g 

0 il 
gaz, exerce une pression sur nous. Lorsqu'on 
monte en altitude, la pression atmosphérique 
diminue, puisque les particules d'air sont de plus 

puisq p p 

en plus distantes. Au contraire, lorsqu'on fait de la 
plongée sous-marine, la pression exercée par 
l'eau s'additionne à la pression atmosphérique. 

P P q 
Ainsi, plus on plonge profondément, plus la pres- 

P plonge p P P 

sion augmente. Quel est le rôle de la pression sur 
la santé des êtres humains ? 


Expliquez comment les variations de pression 
affectent le corps humain. Tracez un schéma 
pour illustrer votre explication. 


PISTES D'EXPLORATION 
52 Quelles sont les parties du corps les plus affectées par une différence de pression ? 
Quels sont les effets d'une hausse ou d'une baisse de pression sur le corps humain ? 


52 Quel est le rôle des chambres hyperbares dans le traitement de certains problèmes 
de santé ? 


62 Comment varie la proportion de chacun des gaz en fonction de l'altitude ? 


62 Comment le corps s'adapte-t-il aux variations de pression ? 
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Exercices 


Les gaz dans 
notre quotidien 


1. À quel gaz chacune des descriptions suivantes 


correspond-elle ? 


a) Un gaz indispensable à la respiration 
cellulaire. 


b) Un gaz servant à activer les turbines des 
premières locomotives. 


c) Un gaz naturel provenant du sous-sol 
terrestre ou produit lors de la digestion 
des ruminants. 


d) La principale source de carbone des 
végétaux. 


e) Un gaz utilisé lors de la production d'engrais. 


. Parmi les phénomènes naturels suivants, lesquels 
font intervenir des gaz ? Lorsque c'est pertinent, 
expliquez brièvement le rôle des gaz dans 

ces phénomènes. 


À. Les poissons possèdent une vessie natatoire, 
une petite poche dans l'abdomen, dont le 
volume varie de façon à régler la profondeur 
à laquelle ils flottent dans l'eau. 


B. Les plantes effectuent de la photosynthèse 
en captant l'énergie solaire. 


C. Les feuilles qui tombent à l'automne 
constituent une source d'engrais pour les 
végétaux. 


D. Des odeurs se propagent d'un bout à l'autre 


d'une pièce. 


. Parmi les applications technologiques suivantes, 
lesquelles font intervenir des gaz ? Lorsque 
c'est pertinent, expliquez brièvement le rôle 
des gaz dans ces applications. 


À. Un aéroglisseur qui flotte sur l'eau. 
B. La combustion du pétrole dans un véhicule. 


C. Une pile alcaline qui alimente un téléphone 
portable. 


D. Des enseignes publicitaires au néon. 


4. 


6. 


Indiquez le postulat du modèle corpusculaire 
de la matière qui permet d'expliquer chacun 
des énoncés suivants. 


a) Un solide a une forme définie. 
b) Les gaz sont invisibles. 


c) Les particules d'un liquide sont capables 
de vibrer et de tourner sur elles-mêmes. 


d) Le volume d'un liquide est défini. 


. Comparez les types de mouvement possibles 


des particules, la distance et les forces 
d'attraction entre les particules, la masse 
volumique ainsi que la compressibilité des trois 
phases de la matière. 


Pour chacun des exemples suivants, 
indiquez s'il s'agit d'une évaporation ou 
d'une ébullition. 


a) Le volume d'un verre d'eau laissé sur le 
comptoir diminue après quelques jours. 


b) Un réchaud de camping est assez puissant 
pour provoquer l'apparition de bulles de gaz 
dans l'eau. 


c) L'été, Nathalie laisse sécher ses cheveux 
au soleil. 


d) Un désinfectant à base d'alcool ne laisse 
pas de traces après son utilisation sur 
les mains. 


De quel changement de phase s'agit-il dans 
chacun des cas suivants ? 


a) Enaltitude, la basse température transforme 
la vapeur d'eau en microgouttelettes 
qui formeront les nuages. 


c) Ales) — Al 
d) Fe) — Feçs) 
e) (9) l2() 


f) La glace sèche (CO ,)) disparaît en ne 
laissant aucun résidu. 
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Nombre de particules 


Pour chacune des substances suivantes, indiquez 
s'il s'agit de vapeur ou non, et expliquez pourquoi. 


a) Du diazote gazeux provenant de 
l'évaporation de diazote liquide. 


b) Du diiode solide se sublimant rapidement 
en un gaz violet trèsirritant. 


11. 


c) De l'or gazeux à une température de 


2750 °C, 


d) Du radon emprisonné dans la croûte 
terrestre. 


La théorie cinétique 
des gaz 


. Indiquez comment varie l'énergie cinétique 


d'un gaz dans chacun des cas suivants. 


a) La vitesse moyenne des particules 
gazeuses devient deux fois plus grande. 


b) La masse du gaz devient deux fois plus petite. 
c) La masse du gaz quadruple et sa vitesse 


diminue de moitié. 


Voici une courbe de distribution de Boltzmann A 
en fonction de l'énergie cinétique des particules, 
établie pour un gaz, à une certaine température. 


Énergie cinétique 


a) Indiquez la lettre inscrite dans le 
diagramme qui correspond: 
@ aux molécules ayant une petite vitesse. 
© aux molécules ayant une grande vitesse. 
® aux molécules ayant une vitesse 
moyenne. 
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13. 


b) Est-il vrai de dire que la plus grande 
proportion des particules d'un gaz 
se déplacent à une vitesse supérieure 
à la vitesse moyenne ? Expliquez votre 
réponse. 


Indiquez le principal point de la théorie 
cinétique des gaz qui permet d'expliquer 
chacun des énoncés suivants. 


a) Les gaz possèdent une petite masse 
volumique. 


b) Les particules de gaz subissent des 
collisions élastiques avec les obstacles 
qu'elles rencontrent. 


c) Plus la température augmente, plus les 
particules de gaz se déplacent rapidement. 


d) Lorsqu'on fait cuire un gâteau, une odeur 
agréable se répand dans toute la cuisine. 


e) Îlest possible de comprimer une grande 
quantité de gaz dans une bonbonne. 


Béatrice, qui aime bien dessiner, a essayé 
d'illustrer le mouvement des particules de gaz. 
Voici ses dessins. 


Ces dessins représentent-il correctement le 
mouvement des particules de gaz ? Expliquez 
votre réponse. 


Pour chacun des énoncés suivants, indiquez 
LU ti . Lu FA 4 . . 

s'il s'agit d'un phénomène de diffusion ou 

d'effusion. 


a) Lorsqu'un enseignant ouvre un contenant 
de gaz hilarant dans sa classe, tous ses 
élèves se mettent à rire, même ceux de 
la dernière rangée de pupitres. 


b) Les grands magasins attirent la clientèle 
à l'aide de parfums aux fragrances 
persistantes. 


c) Les pneus d'un vélo se dégontflent avec 
le temps. 
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14. Parmi les gaz suivants, lequel diffuse le moins 
rapidement ? 


15. Trois bouteilles identiques sont à la même 
température et contiennent la même quantité 
de gaz. La première contient du dioxygène 
(O), la deuxième, du krypton (Kr), et la 
troisième, du méthane (CH). 


a) Ÿ a-t-illa même masse de gaz dans chaque 


bouteille ? Expliquez votre réponse. 


b) Classez les trois gaz contenus dans les 
bouteilles selon l'ordre croissant de la 
vitesse moyenne de leurs particules. 
Expliquez votre réponse. 


c) Classez les trois gaz en ordre croissant 
de leur énergie cinétique. Expliquez votre 
réponse. 


d) Dans quelle bouteille l'espace entre 
les particules de gaz est-il le plus grand ? 
Expliquez votre réponse. 


La pression 


16. Si un gaz exerce une force de 28000 N 
répartie uniformément sur la surface d'une 
bouteille de 0,25 m2, quelle est la pression 
de ce gaz ? 


17. Précisez si chacun des énoncés suivants 
est vrai où faux, et expliquez pourquoi. 


a) La pression d'un gaz dépend du nombre 
de collisions de ses particules et de la 
surface des obstacles. 


b) De grosses particules de gaz frappent 
les obstacles plus souvent. 


c) Aux mêmes conditions de température et 


de pression, la somme des forces dues aux 


collisions est la même pour tous les gaz. 


d) La pression se mesure en newtons, qui sont 


équivalents aux pascals. 


18. Dans un baromètre, la hauteur de la colonne 
de mercure est de 68,5 cm. Quelle est 
la pression atmosphérique en kPa ? 


19.  Transformez les valeurs de pression en kPa. 
a) 1,/5 atm 
b) 565 mm Hg 

20. Pour chacun des manomètres suivants, 


déterminez la pression du gaz en mm Hg. 
(La pression atmosphérique est de 


770 mm Hg.) 
a) 


b) 


c) 


21. Pour chacun des manomètres suivants, 
déterminez la pression du gaz en kPa. 
(La règle est graduée en centimètres.) 


a) P.n = 106,7 kPa 
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b) Pym = /85 mm Hg 


Exercices sur l’ensemble 
du chapitre 1 


22. Des élèves réalisent une expérience à l'aide 
du montage suivant. Ils font chauffer des 
boules antimites, constituées principalement 
de para-dichlorobenzène (C£H4Clo). 
Immédiatement, une forte odeur se répand 
dans le laboratoire. Au bout de quelques 
minutes, les élèves observent la formation 
de cristaux blanchâtres dans la partie refroidie 
du tube. Aucun liquide n'apparaît. 


Tube en U 
fermé à l'autre 
extrémité 


Boules Cri 
antimites ristaux 
blanchâtres 
Glace 
Plaque 
chauffante 


a) Décrivez les différents changements de 
phase subis par le para-dichlorobenzène 
au cours de l'expérience. 


b) Écrivez les équations qui représentent 
chacun de ces changements de phase. 


c) Pour chacune des phases présentes dans 
l'expérience, indiquez les mouvements 
possibles des molécules de para- 
dichlorobenzène. 


CHAPITRE | LES PROPRIÉTÉS PHYSIQUES DES GAZ 


23: 


25. 


Nombre de particules 


. Dans les poumons, il y a un échange gazeux 


Un ballon de 10 L contient une mole de difluor 
à une pression de 250 kPa. Un ballon identique 
contient une mole de néon aux mêmes 
conditions de température et de pression. 


a) Comparez l'énergie cinétique des deux 
gaz. Expliquez votre réponse. 


Lu 
2 
= 
CE 
< 
25 
O 


b) Comparez la vitesse moyenne des 
particules des deux gaz. Expliquez votre 
réponse. 


c) Comparez la fréquence des collisions 
subies par les particules de chacun des 
gaz. Expliquez votre réponse. 


d) Comparez la force des collisions subies 
par les particules de chacun des gaz. 
Expliquez votre réponse. 


entre les alvéoles pulmonaires et les capillaires 
sanguins. Cet échange se produit par effusion 
des gaz qui interviennent dans la respiration 
cellulaire, soit le dioxygène et le dioxyde de 
carbone. 


Lequel de ces deux gaz traverse le plus 
rapidement la membrane des alvéoles 
pulmonaires ? Expliquez votre réponse. 


Le graphique ci-dessous illustre des courbes 
de distribution de la vitesse pour quatre gaz 
différents, soit l'hélium, le néon, l'argon 

et le xénon, à une température donnée. 


Associez un gaz à chaque courbe. 


2000 
Vitesse (m/s) 


1000 


ETS 
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26. Déterminez la pression de chacun des gaz dans les systèmes suivants. (La pression atmosphérique 


est de 745 mm Hg) 
a) 


b) 


27. Déterminez la pression indiquée par chacun EE Défis 


des manomètres suivants. Précisez si 
l'instrument prend une mesure de pression 


, 28. Pour séparer des gaz dans un mélange 
absolue ou de pression relative. p 9 ge 


on peut recourir à des techniques basées 
a) P ;m = 100,6 kPa sur l'effusion des gaz. On place alors 

le mélange gazeux dans un récipient 
divisé en deux par une membrane 
poreuse. Expliquez en quoi l'effusion 
peut permettre de séparer des gaz avec 
cette méthode. 


29. Un récipient contient un mélange de dioxyde 
de soufre (SO), d'hélium (He) et de méthane 
(CH). Si la vitesse moyenne des molécules 
d'hélium est de 2,00 km/s, calculez la vitesse 
moyenne des molécules de dioxyde de soufre 
et de méthane. 


30. Les deux niveaux de liquide d'un manomètre 
à bout fermé présentent une différence 
de hauteur de 55,0 cm. Si la surface intérieure 
du ballon et du tube occupée par le gaz est 
de 0124 m2, quelle est la force appliquée 
par le gaz sur les parois ? 
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Le brûleur au propane 
d'une montgolfière. 


Le comportement 
des gaz 


L'avènement des montgolfières a marqué le monde de la science. 
En effet, le désir d'augmenter la performance de leurs ballons 
a poussé les scientifiques et les inventeurs à étudier 
avec précision le comportement des gaz. 
Quelles sont les lois qui régissent ce comportement ? 
Ces lois s appliquent-elles à tous les gaz 


et dans nimporte quelles conditions ? 


Dans ce chapitre, nous survolerons les étapes de la démarche scientifique qui a 
mené à la compréhension du comportement des gaz et à la découverte de lois 
portant sur les variables qui les décrivent. À l’aide de lois simples, expliquant la 
relation entre deux variables, il a été possible de déduire des lois plus complexes, 
soit la loi générale des gaz et la loi des gaz parfaits. Nous étudierons ces lois, de 
même que celle qui porte sur les pressions partielles dans les mélanges gazeux. 


ET Les lois simples 


des gaz 


Pour définir les caractéristiques d’un échantillon de gaz et pour étudier son compor- 
tement, quatre variables sont nécessaires: la pression, la température, le volume et la 
quantité de gaz. Le TABLEAU 2.2 présente une description de ces quatre variables. 


LES VARIABLES DU COMPORTEMENT DES GAZ 


Description [Ent 


Mesure 


Symbole 
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particules (atomes 
où molécules) 
contenues dans 
un échantillon. 


a de particules, 
et vice versa. 


PARTIE | 


Pression La pression est Plusil y a de La pression se mesure 
directement liée au collisions, plus il | à l'aide d'un 
nombre de collisions | ya de pression, manomètre ou d'une (ui 
des particules de gaz | et vice versa. jauge à pression. || LABOS 
(voir le chapitre 1). | 2 À 5. LES LOIS SIMPLES 
| DES GAZ 
Température | Comme l'indique la Plus la tempé- La température se 6. LA MASSE MOLAIRE 
théorie cinétique, la rature mesure à l'aide d'un DONSAENESNNS 
température est augmente, plus thermomètre ou d'un 
directement liée à les particules de | capteur de 
l'énergie cinétique gaz bougent température. 
des particules de gaz | rapidement, 
(voir le chapitre 1). et vice versa. 
Volume Le volume est directe- | Plus le volume Le volume d'un gaz 
ment lié à l'espace augmente, plus se mesure à l'aide 
entre les particules de | l'espace entre d'une seringue où 
gaz. Comme un gaz les particules d'une méthode par 
occupe tout l'espace augmente, déplacement d'eau. 
disponible, le volume et vice versa. 
d'un gaz correspond 
au volume du 
contenant dans lequel 
il se trouve (voir le 
chapitre 1). 
Quantité La quantité de gaz Plus la quantité Comme il n'existe pas 
de gaz correspond au de gaz est d'instrument pour 
nombre de grande, plus ily | mesurer le nombre de 


particules, on déter- 
mine d'abord la masse 
de l'échantillon, puis 
on calcule le nombre 
de moles correspon- 
dant à l'aide de la 
masse molaire. 


LI LES GAZ 


On peut comparer le comportement des particules de gaz à celui d'adolescents qui 
dansent dans un local. La FIGURE 2.3 définit les quatre variables à étudier dans cette 
comparaison. Nous y reviendrons régulièrement dans les prochaines pages de ce 
chapitre. 


Une comparaison entre des danseurs et des particules de gaz peut faciliter la compréhension 
des lois des gaz. 


Dès le 17° siècle, les scientifiques ont formulé quelques lois simples décrivant le 
comportement des gaz. Pour y parvenir, ils ont réalisé des expérimentations en 
considérant deux des quatre variables qui caractérisent les gaz, tandis qu’ils 
maintenaient constantes les valeurs des deux autres variables. Par exemple, lors de 
l'analyse de la relation qui existe entre la pression et le volume, la température et 
la quantité de gaz ne devaient pas varier. C’est ainsi que les chercheurs ont pu 
concevoir des relations mathématiques et des formules simples à deux variables. 


Étant donné que la température et la pression de l'air 
varient d’un point à l’autre de la Terre (voir la FIGURE 2.4, N Dar 

par exemple), les scientifiques ont dû établir des normes Le us gi “ Le 
quant aux conditions d'étude des gaz. Ces normes  «équerre, _. 
peuvent s’avérer utiles pour comparer le comportement 

de deux gaz différents, pour quantifier des variables dans des conditions précises, 
ou encore pour résoudre certains problèmes concernant les gaz. Ainsi, on 
distingue : 


ÉTYMOLOGIE 


e les conditions de température et de pression normales (TPN): une température 
de 0 °C et une pression de 101,3 kPa; 


e les conditions de température ambiante et de pression normale (TAPN), qu’on 
peut aussi appeler «conditions ambiantes»: une température de 25 °C et une 
pression de 101,3 kPa. 


Le mont Everest 
chevauche la frontière 
entre la Chine et le 
Népal. Au sommet de 
ce mont, la pression 
moyenne est d'environ 


31 kPa et la température 
moyenne, de -36 °C. 
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Les sections qui suivent montrent la démarche qu’ont effectuée les scientifiques 
avant de formuler les lois simples des gaz. 


La relation entre la pression et le volume 


En 1662, le physicien et chimiste irlandais Robert Boyle (1627-1691) établit la 
relation qui existe entre la pression d’un gaz et son volume. Cette relation fut 
confirmée, en 1676, par le physicien français Edme Mariotte (1620-1684). Ces 
deux scientifiques étudiaient, chacun de leur côté, la compressibilité des gaz. À 
température constante, ils observèrent que, lorsque la pression d’un échantillon 
de gaz diminue, son volume augmente, et vice versa. La même relation existe si on 
étudie l’effet d’un changement de volume sur la pression: lorsque le volume du 
gaz diminue, sa pression augmente, et vice versa. On appelle cette relation la «loi 
de Boyle-Mariotte». 


DÉFINITION 

La loi de Boyle-Mariotte indique que, à température constante, le volume 
d’une masse de gaz est inversement proportionnel à la pression. Si on aug- 
mente la pression, le volume diminue, et vice versa. 


Le graphique de la pression en fonction du volume  EMHEN/MATHÉMATIQUE 
(voir la FIGURE 2.5) forme une lhyperbole, une courbe | ss le 


typique d’une relation inversement proportionnelle. 
Cette relation est confirmée par le graphique de la 
pression en fonction de linverse mathématique du 
volume, soit 1/V (voir la FIGURE 2.6). Par conséquent, 
si le volume du contenant double, la pression du gaz 
diminue de moitié. 


On peut donc dire que la pression est direc- 
tement proportionnelle à l’inverse du volume. 


LA PRESSION D'UN GAZ 
EN FONCTION DE SON VOLUME 


Mathématiquement, cette relation s’écrit comme 
suit (le symbole « signifie «est directement 
proportionnel à»): 
P œ& n OÙ PV = constante 

Il ne faut pas confondre la constante de cette 
formule avec les deux variables qui doivent 
demeurer constantes tout au long de l’expé- 
rimentation, soit ici la température et la quantité 
de gaz. De ce fait, si on répète l’expérience en 
utilisant une autre quantité de gaz ou en l’effec- 
tuant à une température différente, on obtiendra 
tout de même une relation inversement propor- 
tionnelle. Toutefois, la constante de la formule 
sera différente, comme le démontre la FIGURE 2.7. 
La valeur de la constante dépend donc de la 
température et de la quantité de gaz. 


Pression (kPa) 
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O  1V 2V  3V 4V 5V 


LA PRESSION D'UN GAZ EN FONCTION 
DE SON VOLUME POUR DEUX 
QUANTITES DIFFERENTES (n, ET n) 


LA PRESSION D'UN GAZ EN FONCTION 
DE L'INVERSE MATHEMATIQUE 
DE SON VOLUME (1/V) 


Pression (kPa) 
Pression (kPa) 


p2 


ni 


TV (ml) Volume (ml) 


Comme le produit de la pression par le volume est égal à une constante, on peut 
comparer des changements de pression et de volume de deux situations diffé- 
rentes, pourvu que la quantité de gaz et la température ne varient pas de l’une à 
autre. On obtient la formule suivante: 


Relation entre la pression et le volume d'un gaz 


PV = PoVo où P. représente la pression initiale (en kPa ou en mm Hg) 
V, représente le volume initial (en ml ou en L) 
P, représente la pression finale (en kPa ou en mm Hg) 
V, représente le volume final (en ml ou en L) 


Une seringue contient 250 ml de gaz à la pression atmosphérique normale. Quelle sera LL MÉMO»327 


la pression de ce gaz si on diminue le volume à 200 ml tout en gardant la température 


et le nombre de particules de gaz constants ? 


1. Quelle est l'information recherchée ? 4. J'effectue les calculs. 
Per p, = 1013 kPa x 25,0 ea 
2. Quelles sont les données du problème ? _p66 EE 
V,=250 ml PITT 
Pi = 101,3 kPa 5. Je vérifie ma réponse et je réponds à la question. 
V2=200 ml Puisque la pression est inversement proportionnelle 


au volume, il est logique que, lorsqu'on diminue le 
volume, la pression finale soit plus grande que la pression 
PV. initiale. La pression du gaz sera donc de 127 kPa. 


3. Quelle formule contient les variables 
dont j'ai besoin ? 


PV=PBV, D'où P; = 
2 
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EXPLICATION À L’AIDE DE LA THÉORIE CINÉTIQUE 


La théorie cinétique permet de comprendre la relation qui existe entre la pression 
et le volume d’un gaz. À température constante, lorsqu'on diminue le volume, 
Pespace entre les particules de gaz diminue. Il en résulte que le nombre de parti- 
cules de gaz par unité de volume augmente, ce qui fait augmenter le nombre de 
collisions. Cela a pour effet d’élever la pression du gaz. 


Reprenons la comparaison de la FIGURE 2.3 — les adolescents qui dansent — pour 
illustrer la relation entre la pression d’un gaz et son volume. Comme la tempé- 
rature et le nombre de particules de gaz sont constants, les adolescents dansent au 
même rythme. Toutefois, si on les amène dans un local deux fois plus petit, il y aura 
alors deux fois plus de possibilités qu’ils se heurtent, ce qui fera augmenter la 
pression. 


La loi de Boyle-Mariotte permet d’expliquer ce qui se produit au cours de la 
respiration (voir la FIGURE 2.8). Lors de la phase d’expiration, les muscles de la 
cage thoracique se relâchent et le diaphragme s'élève, ce qui a pour effet de 
diminuer le volume des poumons. Il en résulte une augmentation de la 
pression de l’air qui s’y trouve. Comme un gaz se déplace naturellement d’un 
milieu où la pression est plus élevée vers un milieu où la pression est moins 
élevée, l’air est expulsé des poumons. Le phénomène inverse se produit lors de 
la phase d’inspiration. 


INSPIRATION EXPIRATION (as La loi de Boyle- 


= 


Air n° Air 
Volume Volume 
plus grand, plus petit, 
pression pression 
plus petite plus grande 


Lorsque la pression ambiante augmente, par exemple lorsqu'une personne 
fait de la plongée sous-marine, le diazote de l’air pénètre dans le sang et les 
tissus de lorganisme. Il s’ensuit des picotements, des douleurs aux articu- 
lations et des difficultés à respirer. De plus, si la personne remonte trop vite à 
la surface, le diazote dissous forme des bulles dans le sang qui ne peuvent être 
éliminées par la respiration. Ces bulles prennent de l’expansion au fur et à 
mesure de la remontée, ce qui entraîne des complications très graves. Ces 
troubles furent d’abord constatés au 18° siècle, alors qu’on utilisait d'énormes 
cloches de plongée pour la construction de ponts et de tunnels, d’où leur nom 
de «mal des caissons». Pour éviter ce problème, il faut respecter des paliers de 
décompression au cours de la remontée. 
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Mariotte explique 
le phénomène 
de la respiration. 


La plongée sous-marine 


L’attrait du fond des mers existe 
depuis toujours. La plongée en 
apnée, c’est-à-dire sans appareil 
spécialisé, est limitée par la durée 
et la profondeur. En effet, pour 
chaque 10 m de descente, la pres- 
sion augmente d’environ 100 kPa. 
Cette augmentation de pression 
occasionne une diminution du 
volume d’air dans les poumons et 
une difficulté à respirer. 


On raconte qu’au 4* siècle avant 
notre ère, Alexandre le Grand 
(-356, -323) plongea jusqu’à envi- 
ron 10 m de profondeur grâce à 
une cloche inversée. 


Léonard de Vinci (1452-1519) 
imagina le premier scaphandre à 
casque avec tuyau permettant au 
plongeur d’aspirer l’air de la sur- 
face. Toutefois, cette technique était 
peu réaliste avant l’avènement des 
pompes à air. 


En 1690, le physicien et astro- 
nome Edmond Halley (1656-1742) 
reprit l’idée de la cloche de plon- 
gée. Il y renouvelait l’air grâce à 
des tonneaux qu’il traînait derrière 
lui. Mais ce dispositif était encom- 
brant et peu pratique. 


L’armure de plongée proposée 
par John Lethbridge (1675-1759) 
en 1715 consistait en un tonneau 
de bois duquel ne dépassaient que 


HISTOIRE DE SCIENCE 


ses deux bras. Une ouverture per- 
mettait l’alimentation en air à 
laide d’un soufflet; une autre 
servait à évacuer l’air vicié. 


En 1772, Fréminet mit au point 
une combinaison de plongée en 
cuir agrémentée d’un casque en 
cuivre, qu’il baptisa «machine 
hydrostatergatique». Des poids 
répartis sur le plongeur lui permet- 
taient de se maintenir en profon- 
deur et de marcher au fond de 
l’eau. L’air était pompé grâce à un 
immense soufflet. Ce prototype de 
scaphandre à casque connut beau- 
coup de succès et fut amélioré au 
fil du temps. 


En 1837, Augustus Siebe (1788- 
1872) ajouta des chaussures les- 
tées au scaphandre, d’où le nom de 
«scaphandre pieds lourds». La 
combinaison de ce scaphandre 
était fabriquée d’une toile caout- 
choutée souple et étanche. Le sys- 
tème d’alimentation en air par une 
pompe remplaçait les soufflets. 


La forme actuelle de scaphandre 
à casque fut essentiellement ache- 
vée par Joseph-Martin Cabirol, qui 
en obtint le brevet en 1855. Cette 
version améliorée comportait une 
combinaison en toile caoutchoutée 
et une soupape permettant d’éva- 
cuer l’air vicié. 


L'ÉVOLUTION DU SCAPHANDRE AU FIL DU TEMPS 


1690 1715 
Cloche Tonneau de 
de Halley Lethbridge 


Membre d'une équipe de secourisme 
portant un scaphandre autonome 
moderne, version 21° siècle. 


Grâce à la collaboration de 
Benoît Rouquayrol (1826-1875) et 
d’Auguste Denayrouze (1837- 
1883), l'invention d’un détendeur 
donna naissance au premier sca- 
phandre autonome en 1864. Ce 
dispositif servait à réguler la pres- 
sion de l’air provenant d’un réser- 
voir. Toutefois, les réserves d’air 
étaient limitées puisqu'on ne savait 
pas encore comprimer l'air effica- 
cement dans une bouteille. 


En 1943, l’ingénieur Émile 
Gagnan (1900-1979) et le com- 
mandant Jacques-Yves Cousteau 
(1910-1997) inventèrent le sca- 
phandre autonome moderne. Les 
nouveaux modèles n’en sont que 
des versions améliorées. 


1837 1864 1943 
Scaphandre Scaphandre Scaphandre 
pieds lourds autonome autonome moderne 
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La relation entre le volume 
et la température 


À l’époque de l'invention des montgolfières, les scientifiques se sont mis à s’inter- ONCEPT DÉJÀ V 
roger sur la relation qui existe entre la température et le volume d’un gaz. En 
1787, le physicien français Jacques Charles (1746-1823) a établi que, à pression 
constante, le volume d’un gaz dépend de sa température. Plus la température 
augmente, plus le volume augmente, et vice versa. 


Cependant, si on trace le graphique du volume en fonction de la température en 
degrés Celsius, comme à la FIGURE 210, on constate que la relation entre ces deux 
variables n’est pas directement proportionnelle. En effet, si la température en 
degrés Celsius double, le volume du gaz ne double pas. Autrement dit, la droite ne 
passe pas par l’origine. 


Ce résultat n’est pas vraiment surprenant. Lorsqu’un volume est égal à zéro, on 
peut dire que l’espace occupé est vraiment nul ou encore qu’il n’y a pas de volume 
à mesurer. Dans ces conditions, le gaz n’existe plus. Au contraire, lorsqu’on note 
une température de O0 °C, l’énergie cinétique des particules de gaz n’est pas nulle. 
Si tel était le cas, on ne pourrait plus respirer en dessous de O0 °C, puisqu'il n’y 
aurait plus d’air ! Cette température indique plutôt le point de congélation de l’eau, 
établi de façon arbitraire par le physicien suédois Anders Celsius (1701-1744). 


Le physicien français Guillaume Amontons (1663-1705) ÉTYMOLOGIE 

avait suggéré, quelques années plus tôt, le concept | | {Absolu» vient du mot 
d’un zéro absolu, température au-delà de laquelle la latin absolutus, qui signifie 
matière n’existerait plus. Le zéro absolu suggère une «détaché, achevé, partait». 


_ fa L'ÉCHELLE DES KELVINS ET L'ÉCHELLE DES DEGRÉS CELSIUS 


Congélation Plus haute température 
de l'eau terrestre (vallée 
ÉCHELLE de la Mort, Californie) 
DES 
ÉEÉVINS OK 184K  273K 310K 331K 373 K 
(@) © @) O 
ÉCHELLE 
DES DEGRÉS —273 °C —89 °C O °C 37 °C 58 °C 100 °C 
CELSIUS Zéro absolu Plus basse Température Ébullition de l'eau 
température normale du corps 
terrestre humain 
(Antarctique) 


D. ee 
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absence de mouvement des particules de matière 
et une énergie cinétique nulle. Cette température 
ne peut donc être déterminée que théoriquement. 


À la FIGURE 210, l’extrapolation de la droite (en 
pointillé) montre un volume qui semble nul à une 
température de —273,15 °C. En 1848, le phy- 
sicien britannique William Thomson (1824- 
1907), mieux connu sous le nom de Lord Kelvin, 
a choisi ce zéro absolu comme point de départ 
d’une nouvelle échelle de température qui porte 
aujourd’hui son nom. Le kelvin est l’unité de 
mesure officielle de la température du Système 
international d'unités (Sl). Il est à noter, toutefois, 
qu'aucun gaz ne pourrait atteindre réellement le 
zéro absolu, puisque tous se liquéfient à des tem- 
pératures plus élevées. 


L’échelle des kelvins, aussi appelée «échelle des 
températures absolues», est une échelle parallèle 
à celle des degrés Celsius (voir la FIGURE 29). 
Un intervalle de 1 °C équivaut à un intervalle de 
1 K, mais les O0 de ces échelles se trouvent à un 
intervalle de 273 unités l’un de l’autre. Comme 


LE VOLUME D'UN GAZ EN FONCTION 
DE LA TEMPÉRATURE 


Volume (ml) 


-27315°C 


—200 100 () 100 200 300 
Température (°C) 


les thermomètres usuels sont gradués en degrés Celsius, pour convertir une 
température d’une échelle à l’autre, il faut effectuer l’opération mathématique 


suivante: 


T(enK)=T(en °C) +273 


Fusion des métaux 


3300 K 


3027 °C 


Combustion 
du gaz naturel 


Mirto52 


14 MILLIONS K 


14 MILLIONS °C 


Intérieur du Soleil 
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Après toutes ces considérations, on peut maintenant 
énoncer la loi de Charles, qui résume la relation entre le 
volume et la température lorsque la pression et la quantité 
de gaz sont constantes. 


DÉFINITION 

La loi de Charles indique que, à pression constante, 
le volume d’une certaine quantité de gaz est direc- 
tement proportionnel à la température absolue. 
Lorsque la température augmente, le volume du gaz 
augmente, et vice versa. 


La loi de Charles permet d’affirmer que, à pression cons- 
tante, lorsque la température absolue d’un gaz double, son 
volume double lui aussi. Cette loi fut confirmée en 1802 
par Louis Joseph Gay-Lussac (1778-1850). C’est pour 
cette raison qu’on l’appelle parfois la «loi de Gay-Lussac». 


La loi de Charles permet de comprendre que, lorsqu'on 
VaT OÙ . = constante chaufte l'air contenu dans une montgolfière, celle-ci se 
gorntle parce que l'espace entre les particules de gaz 
Pour une même quantité de gaz à pression constante, on augmente. La masse volumique de l'air chaud devient 
peut donc comparer deux situations différentes à l’aide de alors plus petite que celle de l'air ambiant. Cette 
la formule suivante: différence permet au ballon de s'envoler. 


Mathématiquement, cette relation s’écrit comme suit: 


Relation entre le volume et la température d'un gaz 
V V 
T = Ds où V représente le volume initial (en ml ou en L) 


T, représente la température initiale (en K) 
V, représente le volume final (en ml ou en L) 
T, représente la température finale (en K) 


Une seringue contient /5 ml de gaz aux conditions ambiantes de température et | MÉTHOP327 
de pression. Quel sera le volume de ce gaz si on chauffe la seringue jusqu'à 50 °C 
tout en gardant la pression et le nombre de particules de gaz constants ? 
1. Quelle est l'information recherchée ? 4. J'effectue les calculs. 
Va=? y. - 75 mi x 323 
Qvell ; TES 2. 298K 
2. Quelles sont les domées du problème ? gta 
V,=75 ml CESR 
1=25°C+273 = 298K 5. de vérifie mA réponse et je réponds 
F5 =150°C+273 = 3238K à la question. | 


Puisque le volume est directement proportionnel 


3. Quelle formule contient les variables dont à j 
à la température absolue, il est logique que, 


j'ai besoin ? ; 
lorsqu'on augmente la température, le volume final 
VER LE Vi “LL 
TEE D'où V, = PTE soit plus grand que le volume initial. Le volume du 
1 ? 1 


gaz sera donc de 81 ml. 
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EXPLICATION À L’AIDE DE LA THÉORIE CINÉTIQUE 


Selon la théorie cinétique, lorsqu’on augmente la température d’un gaz, l’énergie 
cinétique des particules de gaz augmente. Les particules bougent plus vite. Cela a 
pour effet d'augmenter les possibilités qu’elles entrent en collision, ce qui entraîne 
un changement de pression. Le volume augmente en conséquence si l’on main- 
tient la pression constante. 


On peut aussi illustrer la relation avec la comparaison des adolescents qui dansent 
(voir la FIGURE 2.3). Par exemple, lorsqu'on augmente le rythme de la musique (la 
température), il y a plus de possibilités que les adolescents entrent en collision les 
uns avec les autres. Pour maintenir le nombre de collisions (la pression) constant, 
il faut alors les amener dans un local plus grand. 


La relation entre la pression 
et la température 


Plusieurs scientifiques, dont Guillaume Amontons, Jacques Charles et Louis Joseph 
Gay-Lussac, se sont aussi interrogés sur la relation qui existe entre la pression et la 
température. Si on augmente la température d’un échantillon de gaz en main- 
tenant son volume constant, on constate que la pression augmente. Cette relation 
est illustrée à la FIGURE 2.12. 


2 LA PRESSION D'UN GAZ EN FONCTION DE LA TEMPÉRATURE 


Pression (kPa) 


| ( Vers le manomètre 


+R 


Eau 
bouillante 


0 
Température (°C) 


Si on extrapole la droite obtenue dans ce graphique, on remarque qu’une pression 
nulle correspond à une température de —273,15 °C, ce qui confirme la notion du 
zéro absolu. L'utilisation de échelle des températures absolues (échelle Kelvin) 
est donc de mise pour établir une relation directement proportionnelle entre la 
pression et la température d’un échantillon de gaz, à volume constant. 


Mathématiquement, cette relation s’écrit comme suit: 


PxT OU . = constante 
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Les fabricants de pneus 
recommandent de 
mesurer la pression 

le matin, puisqu'elle 

est alors à son 
minimum. Au cours 

de la journée, la 
température augmente, 
ce qui augmente la 
pression de l'air dans 
les pneus. 


Pour une même quantité de gaz à pression constante, on peut donc comparer deux 
situations différentes à l’aide de la formule suivante: 


Relation entre la pression et la température d'un gaz 
P, P 
T = TD où P, représente la pression initiale (en kPa ou en mm Hg) 


T; représente la température initiale (en K) 
P, représente la pression finale (en kPa ou en mm Hg) 
T, représente la température finale (en K) 


Un ballon rigide contient /5 ml de gaz aux conditions ambiantes de température et de pression. LMÉMOR327 


Quelle sera la pression de ce gaz si on chauffe le ballon jusqu'à 500 °C tout en gardant 
le volume et le nombre de particules de gaz constants ? 


1. Quelle est l'information recherchée ? 4. J'effectue les calculs. 
PRET 101,3 kPa x 3230K 


ee 
2. Quelles sont les données du problème ? 2980 * 
P, = 101,3 kPa = 109798 kPa 


T=250°C+ 273 = 72980 K 
HE500€€+273- 3230 <K 


5. Je vérifie mA réponse et je réponds 
à la questicu. 
Hd aile codteit Ils vbs doit Puisque là pression est directement proportionnelle 
jai besoin ? à la température absolue, il est logique que, | 
PE-pS lorsqu'on augmente la température, la pression 
PREPCES finale soit plus grande que la pression initiale. 
l 2 La pression du gaz sera donc de 1098 kPa. 
Pi 


D'où Pp= F2 


EXPLICATION À L’AIDE DE LA THÉORIE CINÉTIQUE 


Selon la théorie cinétique, lorsqu'on augmente la température d’un gaz, l’énergie 
cinétique des particules de gaz augmente. Comme elles bougent plus vite, les 
possibilités que les particules entrent en collision augmentent, ce qui entraîne une 
augmentation de pression. 


Si l’on revient à la comparaison avec les adolescents qui dansent (voir la FIGURE 2.3), 
lorsque le rythme de la musique (la température) augmente, les risques de 
collisions (la pression) augmentent également. 
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La relation entre le volume 
et la quantité de gaz 


En se servant de ses observations sur les gaz et du modèle atomique de Dalton, 
Louis Joseph Gay-Lussac proposa, en 1808, la loi des combinaisons volu- 
métriques. Selon cette loi, lors d’une réaction chimique, les volumes de réactifs et 
de produits gazeux, aux mêmes conditions de température et de pression, sont 
toujours des rapports simples de nombres entiers. La FIGURE 2.14 montre l’exemple 
de la décomposition de l’eau. 


Quelques années après l’énoncé de la loi de 
Gay-Lussac, le chimiste et physicien ita- 
lien Amedeo Avogadro (1776-1856) tenta 
d'expliquer les 


La décomposition de 
l'eau produit toujours 
deux fois plus de 
dihydrogène que 


bases de cette loi ÉTYMOLOGIE de dioxygène. 
en proposant «Hypothèse» vient du 
l hypothèse sui- mot grec hupothesis, qui 
vante: des vo- signifie «base d'un 
lumes égaux de raisonnement, suppo- 
sition». 


gaz, aux mêmes 

conditions de température et de pression, 
contiennent le même nombre de particules. 
Étant donné que, à cette époque, Avogadro 
n'avait pas les ressources nécessaires pour 
prouver son hypothèse, elle tomba dans 
Poubli et ne fut acceptée comme théorie 
qu’en 1860. 


Cette théorie est utile, en particulier, pour 
déterminer la masse molaire d’un gaz 
inconnu en la comparant à celle d’un gaz connu. En effet, si les conditions de 
température et de pression sont les mêmes, le nombre de moles de chacun des gaz 
sera le même. Voyons un exemple. 


Un contenant de 10 L a une masse de 178,86 g lorsqu'il est vide. Quand on le remplit de diazote, on mesure 
une masse de 17902 g. Lorsque le contenant renferme un gaz inconnu, sa masse est de 1/904 g. Quelle est 
la masse molaire du gaz inconnu ? 


Calcul de la masse du diazote (m\,,) Calcul de la masse molaire du gaz inconnu 


17902 a - 17886 9 = Ol6g M.= 7x2 08 = 3158 g/mol 


Calcul de la masse du gaz inconnu (m,) * x. 00057 mo 
17904 9 - 178,86 9 = OÏ8 g La masse molaire du gaz inconnu est de 

32 g/mol. Toutelois, cette information 

ne suffit pas pour identifier le gaz. 

|| faudrait la comparer à la masse 

molaire des gaz possibles. 


Calcul du nombre de moles de diazote (Mn,) 
— PIN IMAC ST 
Mn, T TN! d où DNS T Me : 28,02 &/mol F 00057 mol 


À cause de l'hypothèse d'Avogadro 
nn, = 1x = 00057 mol 
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L'hypothèse que fit Avogadro amena ce dernier à 
constater que, à température et pression constantes, 


LE VOLUME D'UN GAZ EN FONCTION 
DE SA QUANTITE 


R 


plus la quantité de gaz augmente, plus le volume du 
gaz augmente. La relation directement proportionnelle 
qui s’observe entre le volume et la quantité de gaz 
s’appelle la «loi d’Avogadro». La FIGURE 215 illustre 
cette relation. 6 
DÉFINITION 5 
La loi d’Avogadro indique que, à tempéra- = 
ture et pression constantes, le volume d’un 2 4 
gaz est directement proportionnel au nombre 2 
de moles du gaz. Si on augmente la quantité se: 
de gaz, son volume augmente, et vice versa. 
2 
Mathématiquement, cette relation s’écrit comme suit: 1 
Van OÙ V_ 2 constante 
n 0 
01 02 03 
Quantité de gaz (mol) 


ARTICLE TIRÉ D'INTERNET 


La bombe méthane est amorcée 


Une équipe de chercheurs suédois a observé la libération 
de millions de tonnes de méthane qui étaient jusqu'ici 
restées enfouies dans le permafrost sous-marin de 
l'Arctique. 


Sous l'effet des eaux très froides et aux pressions 
inimaginables des grandes profondeurs, le méthane 
se solidifie au fond des océans, parfois sous forme 
d’énormes cristaux. Il suffit toutefois d’un léger 
réchauffement des eaux de mer pour que ces cristaux 
se déstabilisent et pour amorcer le relargage du gaz 
dans l’océan. 


Les émissions de méthane détectées par les scientifiques 
dans l’océan étaient si intenses que le gaz n’avait pas le 
temps de se dissoudre dans l’eau de mer. Il atteignait 
plutôt la surface en grosses bulles. 


Cette libération de méthane inquiète la communauté 
scientifique. En effet, ce gaz est de 20 à 22 fois plus nocif 
comme gaz à effet de serre que le dioxyde de carbone. 
Les quantités de méthane stockées sous les fonds sous- 
marins de l’Arctique dépasseraient en importance la 
totalité du carbone contenu dans les réserves mondiales 
de charbon. 


Adapté de: Le Devoir, La bombe méthane est amorcée [en ligne], 


25 septembre 2008. 
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Au-dessus de certaines zones de l'Arctique, 

les concentrations atmosphériques de méthane 
dépassent de beaucoup les concentrations 
naturelles. 


Pour une température et une pression données, on peut donc comparer deux situa- 
tions différentes à l’aide de la formule suivante: 


Relation entre le volume et la quantité d’un gaz 


ere où V, représente le volume initial (en ml ou en L) 


n n ; Me He 
L L n, représente la quantité de gaz initiale (en mol) 
V, représente le volume final (en ml ou en L) 
n, représente la quantité de gaz finale (en mol) 


Une seringue contient 3 mol de gaz dans un volume de 75 ml, aux conditions ambiantes  LMÉMOR327 


de température et de pression. Quel sera le volume si on ajoute 1 mol de gaz dans 
la seringue tout en gardant la pression et la température constantes ? 


1. Quelle est l'information recherchée ? 4. J'effectue les calculs. 
V;=7? 75 ml x 4 mel 
CDS me 
2. Quelles sont les domées du problème ? 
V,=75 ml = 100 ml 
nm = 3 mol 


5. Je vérifie mA réponse et je réponds 


n2 = 3 mol + 1 mol = 4 mol à la estion 
3. Quelle formule contient les variables dot Puisque le volume est directement proportionnel 
Fe : à la quantité de gaz, il est logique que, lorsqu'on 
j'ai besoin ? 
TRE augmente cette dernière, le volume final soit plus 
EE = = grand que le volume initial. Le volume sera donc 
ILE de 100 ml 
Vin 
D'où V,= 72 
Î 


EXPLICATION À L’AIDE DE LA THÉORIE CINÉTIQUE 


Selon la théorie cinétique, lorsqu'on augmente le nombre de particules de gaz, le 
nombre de collisions augmente, ce qui a pour effet d’augmenter la pression. Le 
volume augmente en conséquence si l’on maintient la pression constante. 


C’est comme si l’on invitait une autre classe d’étudiants à danser dans la compa- 
raison de la FIGURE 2.3. Pour que le nombre d’accrochages demeure constant, il faut 
choisir un local deux fois plus grand. 


Il existe aussi une relation entre la quantité et la pression d’un gaz. Par 
exemple, lorsqu'on gonfle un pneu de vélo à plat, donc complètement vide, 
l'air qu’on y insuffle contribue d’abord à augmenter le volume de la chambre 
à air, la pression interne étant égale à la pression atmosphérique. À un certain 
moment, la chambre à air atteint son volume maximal. L'augmentation de la 
quantité de gaz entraîne alors une augmentation de la pression de l’air dans le 
pneu, son volume ne variant pratiquement plus. 


Habituellement, la pression recommandée est inscrite sur le côté du pneu. 
Comme un pneu n’est jamais parfaitement étanche, il faut vérifier réguliè- 
rement la pression en tenant compte du poids du cycliste et des conditions 
routières. 
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LE VOLUME MOLAIRE D’UN GAZ 


Selon la loi d’Avogadro, aux mêmes conditions de température et de pression, une 
mole de gaz, quelle que soit la nature de ce gaz, occupe toujours le même volume. 


L’espace qu’un gaz occupe ne dépend donc pas de sa nature. De grosses particules 
de gaz, comme celles du dioxygène, occupent le même volume que de petites parti- 
cules, comme celles du dihydrogène (voir la FIGURE 2.6). Cela est possible parce 
que les particules de gaz sont très éloignées les unes des autres. Leur volume est 
négligeable par rapport à l’espace qu’elles occupent. Cette constatation a amené 
les scientifiques à déterminer le volume molaire d’un gaz. 


Et [2.16 | Le volume molaire 
"d d'un gaz est de 


= | 22,4 L/mol à TPN. 
è Ho | | d O L | 
22400 422211 

/ Îmol À { Îmol 

! 6,02 x 1023 particules | 16,02 x 1033 particules | 

20: KW 32009 

Ve É / Vu 

DÉFINITION 


Le volume molaire d’un gaz est le Volume qu’occupe une mole de gaz, quelle 
que soit la nature de ce gaz, à une température et une pression données. Le 
volume molaire s’exprime en L/mol. 


Aux conditions de température et de pression normales (TPN), il a été déterminé 
que le volume molaire d’un gaz est d’environ 22,4 L/mol, tandis qu’il est de 
24,5 L/mol à la température ambiante et à la pression normale. Comme une mole 
comporte 6,02 x 1073 particules, on peut dire que 22,4 L d’un gaz à TPN contient 
6,02 x 1073 particules de gaz (voir la FIGURE 216). Ce volume correspond à un peu 
plus de 22 cartons de lait de 1 L, par exemple. 


Le volume molaire d’un gaz peut être utile pour convertir un nombre de moles ou 
une masse d’un certain gaz en unités de volume, ou vice versa, à condition que le 
gaz soit à TPN ou à TAPN. Nous verrons aussi, dans le chapitre 3, comment le 
volume molaire peut être utilisé pour effectuer des calculs stœchiométriques. 


Si un contenant renterme 58,2 L de dioxygène à TPN, combien y a-t-il de moles + LMÉHO 328. 


de ce gaz dans le contenant ? 


1. Quelle est l'information recherchée ? 4. J'effectue les calculs. 
? mol — 582 E 1 mol x 58,2È | 2,598 mol 
2. Quelle est la correspondance dont j'ai | 
besoin ? 5. Je vérifie ma réponse et je réponds à la question. 
Îmol — 224 L (à TPN) Il y a 2,60 mol de dioxygène dans un volume 
de 58,2 L. 
3. J'effectue um produit croisé. 
22 DB 1 
Îmol  ?mol 
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EYA La loi générale des gaz 


Les lois simples des gaz permettent de prédire l’effet d’une variable du compor- 
tement gazeux sur une autre. Néanmoins, lorsque plus de deux variables sont en 
cause, comme à la FIGURE 2.17, il serait utile d’avoir une formule qui regroupe les 
quatre variables. On pourrait alors prévoir quel serait le nouveau volume d’un gaz 
si on triplait sa température absolue, si on quadruplait sa quantité et si on diminuaïit 
de moitié sa pression, par exemple. 


Relation entre la pression et le volume 


Relation entre le volume et la température 


Relation entre la pression et la température 


Relation entre le volume et la quantité de gaz 


Comme la pression et le volume sont directement proportionnels à la tempé- 
rature, on peut en déduire que le produit de la pression par le volume serait lui 
aussi directement proportionnel à la température. On peut faire la même déduc- 
tion avec la quantité de gaz. Ces observations mènent à établir une relation entre 
les quatre variables: c’est la loi générale des gaz. 


DÉFINITION 
La loi générale des gaz met en relation la pression, le volume, la température et 
la quantité de gaz en comparant une situation initiale avec une situation finale. 
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Il faut tenir compte 

des variations de 
température, de volume 
et de pression avant le 
lancement d'un ballon 
stratosphérique destiné 
à des observations 
scientifiques. 


71 


Cette loi s'exprime par la formule mathématique suivante: 


Loi générale des gaz 
PV _ PoVo 
MTs Mo 


où P; représente la pression initiale (en kPa ou en mm Hg) 
V. représente le volume initial (en ml ou en L) 
n, représente la quantité de gaz initiale (en mol) 
T, représente la température initiale (en K) 
P, représente la pression finale (en kPa ou en mm Hg) 
V, représente le volume final (en ml ou en L) 
n, représente la quantité de gaz finale (en mol) 
T, représente la température finale (en K) 


Reprenons l'exemple présenté au début de la section: quel serait le nouveau volume LMÉMO 327. 


d'un gaz si on triplait sa température absolue, si on quadruplait sa quantité et si on diminuait 
de moitié sa pression, en supposant un volume initial de 250 mil ? 


1. Quelle est l'information recherchée ? 3. Quelle formule contient les variables dont j'ai besoin ? 
Var? PV _ PV | PiVinoT 
: HE : as PRADÈTT . TP : 
2. Quelles sont les domées du problème ? Ed 212 11172 
PER TAC 4. J'effectue les calculs. 
V, = 250 ml FRATTE RAD RIE AETE | 
= = Z FC 1 | 
My no = 4y Yrxzx/x | 
nez 7 = 3z = 6000 mlou 600 L 


5. Je vérifie ma réponse et je réponds à la question. 
Le nouveau volume serait de 6000 ml ou 600 L. 


Voyons un autre exemple d’application de la loi générale des gaz. 


Aux conditions ambiantes de température et de pression, 3,00 mol de gaz occupent  LMÉHOR327. 


un volume de /5,0 ml. Quelle sera la pression obtenue si on chaufle le tout jusqu'à 50 °C 
tout en ajoutant 100 mol de gaz et en diminuant le volume jusqu'à 20,0 ml ? 


1. Quelle est l'information recherchée ? 3. Quelle formule contient les variables dont j'ai besoin ? 
PRET PiVs _ Po Fi PiVinolo 
RCE P PAPE EN 
2. Quelles sont les données du problème ? MT P272 mp 
P, = 101,3 kPa 4. J'effectue les calculs. 
V,=7/50 ml 101,3 kPa x 75,0 æl x 4,00 mel x 323 K 
m= 3,00 mol PE ES O0ERait PB k 200 RE 
T,= 25 °C + 273 = 298K - 54890 kPa | 
V; = 200 mi | 
n9 = 3,00 mol +1,00 mol = 4,00 mol 5. Je vérifie ma réponse et je réponds à la question. 
T5 =50 °C +273 = 323K La pression obtenue sera de 549 kPa. 
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En se servant de la loi générale des gaz, on peut déduire toutes les lois simples déjà 
étudiées, mais aussi plusieurs autres. En effet, si une ou plusieurs caractéristiques 
demeurent constantes, on simplifie la formule en y éliminant les variables corres- 
pondantes. Par exemple, si la température et la quantité de gaz demeurent cons- 
tantes, on les élimine dans la formule comme ceci: 


PV _ Po 
#rbr #7 
On obtient alors la formule suivante: P,V, = P,V,, qui constitue la loi de Boyle- 
Mariotte. 
On peut aussi déduire des formules à trois variables. Par exemple: 
PV _ Po 
Dh D 


Cette dernière formule suppose que la quantité de gaz est demeurée constante. 


ARTICLE TIRÉ D'INTERNET 


Une bouffée d’oxygène 


Le gouvernement du Québec a décidé d’investir 
neuf millions de dollars pour la construction 
d’une chambre hyperbare au-dessus de l'urgence 
de l’'Hôtel-Dieu de Lévis (près de Québec). Ces 
nouvelles installations feront de l’Hôtel-Dieu le 
seul centre de recherche en médecine hyperbare 
au pays. 


La médecine hyperbare consiste à faire respirer 
de l'oxygène pur aux patients, à une pression 
supérieure à la pression atmosphérique. Les 
chambres hyperbares permettent notamment de 
traiter les complications d’un accident de . 
plongée, ou encore des brûlures graves. Cette La conception d'une chambre hyperbare s'apparente 
technique donne également des résultats à celle d'un sous-marin. 

étonnants lorsqu'il s’agit de soigner 
l'infection des os. 


Il y a tellement peu de chambres hyperbares dans 
le monde que chaque chambre commandée est 
faite sur mesure. Il faut deux ans pour la 
fabriquer. 


L’Hôtel-Dieu estime que la nouvelle chambre 
hyperbare répondra à la demande pour les 
30 prochaines années. 

Adapté de : Radio-Canada, 


Un investissement de 9 millions de dollars [en ligne], 


20 septembre 2007. 


L'intérieur d'une chambre hyperbare. 
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EF La loi des gaz parfaits 


La formule de la loi générale des gaz n’est pas très utile lorsqu’on veut déterminer 
les caractéristiques d’un gaz à un moment précis (comme à la FIGURE 219). Pour y 
parvenir, on doit modifier la formule de la façon suivante: 


4 — constante 


nT 


La constante est symbolisée par la lettre R. Cette nouvelle formule constitue la loi 
des gaz parfaits. 


DÉFINITION 

La loi des gaz parfaits met en relation la pression, le volume, la température 
et la quantité de gaz à un moment donné. Afin d’établir une égalité, on utilise 
une constante, symbolisée par la lettre R. 


La forme la plus courante de cette loi est la suivante: 


Loi des gaz parfaits 


PV = nRT où P représente la pression (en kPa) 
V représente le volume (en L) 
n représente la quantité de gaz (en mol) 
R représente la constante des gaz (en kPa-L/mol-K) 
T représente la température (en K) 


Qu’entend-on par «gaz parfait» ? Il s’agit d’un gaz qui répond à toutes les lois des 
gaz de façon rigoureuse et dont le comportement peut être expliqué par la théorie 
cinétique, quelles que soient les conditions de température et de pression. Cela 
signifie que: 


e les particules d’un gaz parfait n’ont aucune interaction entre elles; 

e elles rebondissent sans aucune perte d’énergie; 

e leurs collisions avec les obstacles sont parfaitement élastiques; 

e on peut abaisser la température jusqu’à 0 K sans que le gaz se liquéfie. 


74 PARTIEI D LES GAZ 


| LABO 


| 7. LA CONSTANTE 
| DES GAZ PARFAITS 


Pour déterminer 

la quantité de gaz 
présente dans une 
bouteille, il faut tenir 
compte du volume, 
de la température 
et de la pression. 


DÉFINITION 
Un gaz parfait est un gaz qui, théoriquement, répondrait à toutes les lois simples 
des gaz et dont le comportement pourrait être expliqué par la théorie cinétique. 


Un gaz parfait n’existe pas dans la réalité. Toutefois, le comportement des «gaz 
réels» se rapproche de celui d’un gaz parfait à haute température et à basse pres- 
sion. Dans ces conditions, les interactions entre les particules de gaz sont réduites 
au minimum. Le TABLEAU 2.20 démontre que certains gaz se rapprochent plus d’un 
gaz parfait que d’autres, si l’on considère leur volume molaire à TPN. 


PH LE VOLUME MOLAIRE DE DIFFÉRENTS GAZ À TPN 
Nature du gaz Volume molaire (en L/mol) 


Argon (Ar) 

Dioxyde de carbone (CO) 
Diazote (N;) 

Dioxygène (O;) 

Hélium (He) 

Dihydrogène (H) 


On peut calculer la constante d’un gaz parfait en utilisant le volume molaire d’un 


gaz à TPN. Ainsi: 
_ 101,3kPax224L _ ‘ . 
R = rte 8,31 kPa L/mol-K 


Les scientifiques ont déterminé avec plus de précision que la constante des gaz 
parfaits est de 8,314 kPa + L/mol-K. 


Constante des gaz parfaits: 8,314 kPa + L/mol-K 


C’est cette valeur que nous utiliserons pour la majorité des calculs effectués dans 
cet ouvrage. En outre, à moins d'indications contraires, nous considérerons que 
tous les gaz étudiés se comportent comme des gaz parfaits. 


Quelle est la pression de O,3000 mol de gaz dans un contenant de 5000 ml à une  LMÉO»327 
température de 200 °C ? 
1. Quelle est l'information recherchée ? 4. J'effectue les calculs. 
PEL? 03000 mel x 8,314 kPaLmel-K x 2930 K 
PE 05000 L 
2. Quelles sont les domées du problème ? 
V = 5000 mi + 1000 ml/L = 05000 L =HHOLO RES 
n = 0,3000 mol 5. de vérifie ma réponse et je réponds 
T = 200 °C + 273 = 2930 K à la question. | 
R = 8,314 kPa: L/mol-K Dans ces conditions, la pression du gaz 
est de 1462 kPa. 


3. Quelle formule contient les variables 
dont j'ai besoin ? 
PV = nkRT 


nRT 


D'oùP= 
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EPA La loi des pressions partielles 


[ro DÉJÀ : | 
L 


Comme les gaz diffusent facilement, ils forment ÉTYMOLOGIE 
souvent des mélanges. L’air en est un exemple. La | «Proportion» vient du 
FIGURE 2.21 présente la proportion de ses principaux mot latin proportio, qui 
constituants. signifie «rapport». 


La proportion des gaz 
p dans l'air. 
Dioxygène 


(Oo) 
nc E 21% 


Diazote 
QU) 
78% 


En étudiant les conditions météorologiques, le physicien John Dalton (1766- 
1844) a observé que, lorsqu’on mélange deux gaz à la même température, la pres- 
sion totale du mélange est égale à la somme de la pression de chacun des gaz. 


Autrement dit, chaque gaz agit dans un mélange comme s’il était seul à occuper 
tout l’espace disponible dans le contenant. Il conserve ses propriétés sans que son 
comportement soit influencé par la présence des autres gaz. Dans ces conditions, 
on dit que la pression individuelle de chacun des gaz est une «pression partielle», 
puisqu'elle ne représente qu’une fraction de la pression totale du mélange. 


DÉFINITION 
La pression partielle d’un gaz dans un mélange correspond à la pression qu’il 
exercerait s’il était seul dans le volume occupé par le mélange. 


La FIGURE 2.22 illustre un exemple de mélange de deux gaz. Selon la théorie ciné- 
tique, les particules du gaz A (H)) et celles du gaz B (He) exercent un certain 
nombre de collisions qui dépend du volume du contenant, de la température et de 
la quantité de gaz. Lorsque les deux gaz sont mélangés dans le même contenant, 
les collisions de particules du gaz A s’additionnent à celles du gaz B. Il en résulte 
une pression équivalant à la somme des pressions individuelles de chacun des gaz. 


Pur, = 290 kPa Puy = 730 kPa Pate = 1020 kPa Ge] Lorsqu'on mélange 
deux gaz, leurs 
pressions s'addi- 
tionnent. 


5,0 L de H, à 20 °C 5,0 L de He à 20 °C Mélange : 5,0 L de gaz à 20 °C 
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Ses observations permirent à Dalton d’énoncer la loi des pressions partielles. 


DÉFINITION 

La loi des pressions partielles indique que, à une température donnée, la 
pression totale d’un mélange gazeux est égale à la somme des pressions par- 
tielles exercées par chacun des gaz qui constituent le mélange. 


Cette loi s'exprime par la formule mathématique suivante: 


Les points de suspension dans la formule indiquent que la pression totale est la 
somme de l’ensemble des pressions partielles, peu importe le nombre de gaz qui 
constituent le mélange. 


La loi des pressions partielles est très utile pour connaître la pression d’un gaz 
recueilli par déplacement d’eau. Avec cette méthode, la vapeur d’eau provenant 
de l’évaporation se trouve mélangée au gaz obtenu. Pour calculer la pression du gaz, 
il suffit de soustraire la pression de la vapeur d’eau. En effet: 


Pr= Patm = Pgaz + PH0 D'où Peaz = Pr — Pn,0 


La pression de la vapeur d’eau dépend de la température (voir le TABLEAU 2.23). 


ER LA PRESSION DE LA VAPEUR D'EAU POUR DIFFÉRENTES TEMPÉRATURES 


Température (en °C) Pression (en kPa) Température (en °C) Pression (en kPa) 

15 1,71 

16 1,81 

17 193 
18 2,07 
19 2,20 
20 2,33 
21 2,49 


On peut aussi déterminer la pression partielle de chacun des gaz qui constituent 
un mélange en multipliant la pression totale par la proportion que le gaz repré- 
sente dans le mélange. Par exemple, si la pression atmosphérique est de 100 kPa, 
la pression partielle du dioxygène sera de 21 kPa, puisque ce gaz représente 21 % 
de l'air. La proportion d’un gaz se calcule en effectuant le rapport de son nombre 
de moles sur le nombre total de moles du mélange. 
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Cette formule peut aussi être utile pour déterminer la pression totale d’un mélange, 
comme le présente l’exemple suivant. 


Dans un contenant de 10 L, on mélange 5,00 mol de dioxygène, 400 mol de © MÉTHO, p.327 
dioxyde de carbone et 3,00 mol de diazote. Si la pression partielle du dioxygène 
est de 225 kPa, quelle est la pression totale du mélange ? 


1. Quelle est l'information recherchée ? 4. J'effectue les calculs. 

Pr=7? pi 225 kPa x 1200 el 

PT 5,00 el 

2. Quelles sont les domées du problème ? LGAO IP: 

no, = 300 mol 

nco, = 400 mol 5. Je vérifie mA réponse el je réponds 

nn, = 3,00 mol à la question. 

Po, = 225 kPa La pression totale du mélange est de 540 kPa, 

PE? ce qui est supérieur à la pression partielle 

3. Quelle formule contient les variables dont du dioxygène. 

j'ai besoin ? 

n LI Pon 
Po; = Pre D'où Pr = The à 


ARTICLE TIRÉ D'INTERNET 


La Terre et Vénus: des sœurs jumelles ? 


Vénus est la planète la plus proche de la Terre. Et pas 
seulement en termes de distance. La taille, la densité, 

la composition de ces deux planètes sont quasi identiques. 
En revanche, avec une température au sol dépassant les 
450 °C, une pression atmosphérique écrasante de 92 bars 
(9200 kPa) et des pluies d’acide sulfurique, Vénus peut être 
qualifiée de véritable enfer. 


Selon les chercheurs, il n’en a pas toujours été ainsi. Peu 

de choses distinguaient Vénus de la Terre, il y a 4,5 milliards 
d’années. Vénus a probablement même abrité un océan! 
Les deux planètes possédaient de l’eau, mais aussi une 
grande quantité de CO». 


Vénus est plus proche du Soleil. Son atmosphère était donc 
plus chaude, ce qui a permis l’évaporation et la formation 
de vapeur d’eau, un gaz à effet de serre encore plus 
puissant que le CO». 


La planète Vénus. 


En raison de cet effet de serre grandissant, l’océan primitif de Vénus s’est 
entièrement évaporé dans l’atmosphère. Quant au CO), piégé sur Terre sous 
forme de carbonates, il occupe aujourd’hui 96,5 % de l’atmosphère vénusienne. 


Adapté de: Journal de l'astronomie et de l'espace, Science Actualités, 
Vénus : une Terre qui aurait mal tourné ? [en ligne], 15 décembre 2007. 
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ER Résumé 


Le comportement des gaz 


2.1 LES LOIS SIMPLES DES GAZ 


Pour définir les caractéristiques d’un échantillon de gaz et pour étudier son com- 
portement, quatre variables sont nécessaires: la pression, la température, le 
volume et la quantité de gaz. 


Les scientifiques ont établi des normes quant aux conditions d’étude des gaz. 
On distingue: 


o les conditions de température et de pression normales (TPN): une tempé- 
rature de O °C et une pression de 101,3 kPa; 


o les conditions de température ambiante et de pression normale (TAPN), ou 
conditions ambiantes : une température de 25 °C et une pression de 101,3 kPa. 


La loi de Boyle-Mariotte indique que, à température constante, le volume d’une 
masse de gaz est inversement proportionnel à la pression. Si on augmente la 
pression, le volume diminue, et vice versa. Ainsi: 


P & T OÙ PV = constante 


La loi de Charles indique que, à pression constante, le volume d’une certaine quan- 
tité de gaz est directement proportionnel à la température absolue. Lorsque la 
température augmente, le volume du gaz augmente, et vice versa. Ainsi: 


VTT OÙ : = constante 


L’échelle des kelvins, ou échelle des températures absolues, est une échelle 
parallèle à celle des degrés Celsius. Pour convertir une température d’une 
échelle à l’autre, il faut effectuer l’opération mathématique suivante: 


T(en K)=T(en °C) + 273 
À volume constant, la pression d’un échantillon de gaz est directement propor- 
tionnelle à la température absolue. Ainsi: 


PœxT OÙ _ = constante 


Selon hypothèse d’Avogadro, des volumes égaux de gaz, aux mêmes conditions 
de température et de pression, contiennent le même nombre de particules. 


La loi d’Avogadro indique que, à température et pression constantes, le volume 
d’un gaz est directement proportionnel au nombre de moles du gaz. Si on 
augmente la quantité de gaz, son volume augmente, et vice versa. Ainsi: 


Vox n OÙ = constante 
n 


Le volume molaire d’un gaz est le volume qu’occupe une mole de gaz, quelle 
que soit la nature de ce gaz, à une température et une pression données. Le 
volume molaire s’exprime en L/mol: 


o à TPN, le volume molaire d’un gaz est d’environ 22,4 L/mol; 
o à TAPN, il est de 24,5 L/mol. 
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e En résumé, voici les lois simples des gaz: 


LES FORMULES DES LOIS SIMPLES DES GAZ 


Relation entre la pression et le volume 
W LV 
Relation entre le volume et la température + = LL 
1 2 
; P,_P, 
Relation entre la pression et la température als 
1 2 
WW _V 
Relation entre le volume et la quantité de gaz - = —_. 
1 2 


2.2 LA LOI GÉNÉRALE DES GAZ 


e La loi générale des gaz met en relation la pression, le volume, la température et 
la quantité de gaz en comparant une situation initiale avec une situation finale. 


e Cette loi s’exprime par la formule mathématique suivante: 
PiVi _ PoVo 
Ms Mo 


2.3 LA LOI DES GAZ PARFAITS 


e La loi des gaz parfaits met en relation la pression, le volume, la température et 
la quantité de gaz à un moment donné. Afin d’établir une égalité, on utilise une 
constante, symbolisée par la lettre À. 


e La forme la plus courante de cette loi est la suivante: 
PV = nRT 


Un gaz parfait est un gaz qui, théoriquement, répondrait à toutes les lois simples 
des gaz et dont le comportement pourrait être expliqué par la théorie cinétique. 


À haute température et à basse pression, le comportement des gaz réels se rap- 
proche de celui des gaz parfaits. 


e Voici la constante À des gaz parfaits: 
8,314 kPa-L/mol-K 


2.4 LA LOI DES PRESSIONS PARTIELLES 


e La pression partielle d’un gaz dans un mélange correspond à la pression qu’il 
exercerait s’il était seul dans le volume occupé par le mélange. 


e La loi des pressions partielles indique que, à une température donnée, la pres- 
sion totale d’un mélange gazeux est égale à la somme des pressions partielles 
exercées par chacun des gaz qui constituent le mélange. 

e Cette loi s'exprime par la formule mathématique suivante: 

e On peut aussi déterminer la pression partielle de chacun des gaz qui constituent 


un mélange en multipliant la pression totale par la proportion que le gaz repré- 
sente dans le mélange. Ainsi: 


Re 
AÛT 
D nr 
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Matière à réflexion 


Un moteur qui dépollue ? 


Dans le but de concevoir des véhicules économiques et 
non polluants, des ingénieurs travaillent actuellement sur 
des voitures fonctionnant à l'air comprimé. Ce type de 
véhicule ne fait pas que rouler à l'air comprimé : son 
moteur filtre l'air ambiant et le rejette à l'extérieur, plus 
propre qu'il ne l'était à son entrée. La voiture à air com- 
primé serait-elle la solution de l'avenir ? 


Comparez le fonctionnement d'un moteur à combustion 
et celui d'un moteur à air comprimé. Discutez également 
de l'impact environnemental de l'emploi de ces deux 
types de moteurs. 


PISTES D'EXPLORATION 


52 Comment produit-on de l'air comprimé ? 


5) Quels sont les principes de fonctionnement d'un moteur à air comprimé ? Quel est le 
rendement d'une voiture dotée d'un tel moteur ? Quel est l'impact environnemental 


de son utilisation ? 


5) Quels sont les principes de fonctionnement d'un moteur à combustion interne (ou 
moteur thermique) ? Quel est l'impact environnemental de l'emploi d'un tel moteur ? 

52 Quelles sont les autres solutions de rechange (la voiture électrique, la voiture 

hybride, par exemple) et quels en sont les impacts environnementaux ? 


Le vol des montgolfières 


En 1/82, les frères Montgolfier mirent au point 
les ballons à air chaud. L'étude de ces ballons 
permit plusieurs découvertes relatives au com- 
portement des gaz. Encore aujourd'hui, le vol 
majestueux de la montgolfière nous fascine. 
Pourquoi une montgolfière s'élève-t-elle dans 
les airs ? Quelles lois des gaz en expliquent le 
fonctionnement ? 


Tracez un schéma qui explique le fonctionnement 
d'une montgolfière. Effectuez une recherche 
concernant le principe d'Archimède en lien avec 
ce fonctionnement. 


PISTES D'EXPLORATION 


52 Pourquoi chauffe-t-on l'air du ballon d'une montgolfière ? 


CHAPITRE 


52 Quel rôle joue le principe d'Archimède dans le fonctionnement d'une montgolfière ? 


52 Qu'est-ce que la masse volumique ? Comment varie la masse volumique d'un gaz ? 
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Exercices 


Les lois simples des gaz 5. Un ballon contenant du dioxygène occupe 


un volume de 1,00 L lorsqu'il est soumis 
à une pression de 102,5 kPa. Quel volume 


1. De quelle variable du comportement des gaz 
occupera-t-il si on le transporte en haute 


s'agit-il dans chacun des cas suivants ? 
altitude, à une pression atmosphérique de 


a) Elle est directement liée au nombre de 65,0 kPa ? (La température demeure 


collisions subies par les particules de gaz. constante) 
b) Elle est directement liée au nombre de 
particules contenues dans un échantillon. 6. Soit un contenant de 600 ml fermé et rempli 
d'air. Si la pression à l'intérieur du contenant 
c) Elle est directement liée à l'énergie cinétique Hesse de 1013 kPa 12k-aretque B 


ticul 
des particules de gaz température et la quantité de gaz demeurent 


d) Elle est directement liée à l'espace entre constantes, quel changement le volume 
les particules. du contenant a-t-il subi ? 
2. Simon doit réaliser une expérience pour étudier 7. Transftormez chacune des valeurs suivantes 
le comportement des gaz. Avant de commencer selon l'unité de mesure demandée. 
les manipulations, il doit évaluer toutes les 
Le) = 
variables initiales propres à son échantillon a) -150 °C =?K 
de gaz. Quelle méthode devra-t-il employer b) 83°C =?K 
our mesurer: 

. ; c) -355°C=?K 
a) la quantité de gaz (en mol) ? 

d) 83K=7?7°C 


b) la pression du gaz ? 
8. a) Pourquoi utilise-t-on l'échelle des kelvins 


c) le volume du gaz ? 
au lieu de celle des degrés Celsius 


d) la température du gaz ? lorsqu'on étudie le comportement 


3. Un ballon de 500 ml contient 0,03 g de ri 
dioxygène à la température normale. Le b) Pour quelles raisons le zéro absolu de 
manomètre relié au ballon indique une pression l'échelle des kelvins ne peut-il être atteint 
de /48 mm Hg. Précisez la valeur de chacune par un gaz ? 
des variables suivantes pour le dioxygène 
contenu dans le ballon. 9. Marie-Lou plonge un ballon de 800 ml, dont 


la température est de 25 °C, dans de l'azote 


liquide à 77,0 K. Quel est le nouveau volume 
b) La température en kelvins. du ballon ? 


a) Le volume enlitres. 


c) La pression en kilopascals. , 
10. Pour gonfler le ballon d'une montgolfière, 


d) La quantité en moles. on utilise un immense réchaud, qui 


augmente la température de l'air contenu 
4. Un gaz occupe un volume de 1500 L. On . Ê 


dans le ballon. 
augmente son volume à 3600 L pour que sa 


pression soit équivalente à la pression normale. a) À l'aide de la théorie cinétique des gaz, 
La température demeure constante pendant expliquez pourquoi le volume du ballon 
cette opération. Quelle était la pression initiale augmente lorsque la température 

du gaz ? augmente. 
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b) Le volume initial du ballon est de 100 m3 
à une température de 22 °C. Jusqu'à 
quelle température doit-on chauffer l'air 
contenu dans le ballon pour que celui-ci 
atteigne un volume de 250 m2? 

(On considère que la pression et la 
quantité d'air demeurent constantes.) 


La formation de petites bulles dans les gâteaux 
est due au dégagement de dioxyde de 
carbone durant la cuisson. Selon la recette, 

le CO; est produit par des levures chimiques, 
de la poudre à pâte ou du bicarbonate de 
sodium. Quel volume occuperont 250 ml 

de bulles microscopiques si la température 
passe de 25 °C à 180 ©C ? (La pression 

à l'intérieur des bulles demeure constante 
durant la cuisson.) 


Pour les vacances de Noël, votre famille 
décide de se rendre en Floride en voiture. 

Le matin du départ, il fait très froid. Après 
24heures de route vers le sud, un pneu éclate. 
À l'aide de la théorie cinétique des gaz, 
expliquez ce qui a causé cet incident. 


Un aérosol, dont la température est de 20 ©C, 
contient 500 ml de gaz propulseur à une 
pression de 835 kPa. Si on laisse cet aérosol 
près d'une source de chaleur qui fait monter 
sa température à 60°C, qu'arrive-t-il à la 
pression du gaz ? 


Vous fixez un manomètre à l'extrémité d'un 
ballon de verre contenant une certaine 
quantité de gaz. À la température de la pièce, 
soit 20 °C, vous notez une pression de 

105 kPa. Vous plongez ensuite le ballon dans 
un bécher contenant de l'eau. Vous notez 
alors que la pression est de 100 kPa. Quelle 
est la température de l'eau ? 


Une bonbonne vide d'une capacité de 1,0 L 
pèse 480 g. Lorsque cette bonbonne est 
remplie de diazote, sa masse totale est de 

620 g. Lorsqu'elle est remplie d'un gaz inconnu, 
aux mêmes conditions de température et de 
pression, sa masse totale est alors de 770 9. 
Quel est ce gaz inconnu parmi les gaz 
suivants : acétylène (CH), butane (C4Hio), 
éthane (C,H4) ou méthane (CH) ? 
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16. 


17. 


18. 


19. 


20. 


Une bonbonne de propane (C3H3) a une 
masse de 10,051 kg. Lorsqu'elle est vide, elle 
pèse 9633 kg. Quelle est la masse de cette 
bonbonne si on la remplit de dioxyde de 
carbone plutôt que de propane, aux mêmes 
conditions de température et de pression ? 


Un ballon, qui occupe un volume de 2,2 L, 
contient 0,50 mol de dioxyde de carbone. 
Quel devrait être le volume du ballon 
pour qu'il contienne exactement 0,35 mol 
de CO; ? (La température et la pression 
demeurent constantes.) 


Lorsque vous expirez, le volume de vos 
poumons est d'environ 3,0 Let la quantité 

de gaz présente dans votre cage thoracique 
est d'environ 012 mol. Si le volume de vos 
poumons augmente de 500 ml après 
l'inspiration, quelle est la quantité de gaz 

alors contenue dans vos poumons ? 

(On suppose que la température et la pression 
sont constantes.) 


Quel est le volume occupé par 000300 mol 
de dioxygène à TPN (aux conditions de 
température et de pression normales) ? 


Pour une démonstration, une enseignante 

de chimie utilise un ballon de 4,0 L contenant 
uniquement de l'hélium. Aux conditions 
ambiantes de température et de pression 


(TAPN), quelle est la masse d'hélium dans le 
ballon ? 
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21. 


22. 


des gaz 


Un échantillon de gaz occupe un volume 
de 300 ml à une température de 17 °C 

et à une pression de 288 kPa. Quel est son 
volume à TPN ? 


Un ballon, qui contient 18,2 g de diazote 
gazeux à 20,0 °C, occupe un volume 
de 16,0 L à une pression de 99,3 kPa. 
Quelle sera la pression si on augmente 
la température à 50,0 °C, qu'on diminue 
le volume de 5,0 L et qu'on ajoute 12,8 g 
de dioxygène ? 
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. Lorsque le volume d'un gaz comprimé 
augmente subitement, il en résulte une baisse 
de température notable. C'est l'un des 
principes de fonctionnement des systèmes de 
climatisation. Si 30 ml de gaz réfrigérant sont 
comprimés à 450 kPa à une température 

de 20 ©, quelle sera la température du gaz, 
en degrés Celsius, s'il subit une expansion 

qui porte son volume à 400 ml et sa pression, 


à 32 kPa ? 


. Une canette de boisson gazeuse de 355 ml 
présente un espace non occupé par le liquide 
de 24 ml. À une température de 4,0 °C et une 
pression de 125 kPa, cet espace contient 
0,0013 mol de particules d'air et de dioxyde 
de carbone. Lorsqu'on brasse la canette, ou 
lorsque la température augmente, le dioxyde 
de carbone dissous dans la boisson est libéré 
sous forme gazeuse. Si la température 

d'une canette augmente de 4 °C et que 

7,24 x 104 mol de gaz s'échappe de la 
solution, quelle sera la pression à l'intérieur 
de la canette ? (On considère que le volume 
demeure constant.) 


. Une seringue, qui indique un volume de 
100,0 mi, contient 20,0 g de dioxyde de 
carbone, à une pression de 105,0 kPa. 
Quelle masse de dioxygène doit-on ajouter 
dans la seringue pour que la pression 
augmente de 20,0 kPa lorsque le volume 
est de 120,0 ml ? (La température demeure 
constante.) 


La loi des gaz parfaits 


. Pourquoi le dihydrogène ne peut-il être 
considéré comme un gaz parfait ? 


Un échantillon de 3,5 mol d'ammoniac (NH3) 
exerce une pression de 232 kPa à une 
température de 19,7 °C. Quel volume occupe 
ce gaz ? 


. Une bonbonne de 1000 ml est entreposée 
dans une pièce dont la température est de 
22,0 °C. Le gaz qu'elle contient exerce une 
pression de 880 mm Hg. Quelle quantité 
de gaz contient cette bonbonne ? 
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29. 


30. 


S 1 


32. 


33. 


34. 


Une enseigne lumineuse contient du néon 
gazeux qui lui confère des teintes de rouge. 
Quelle est la quantité de gaz présente à 
l'intérieur des tubes de cette enseigne, alors 
que la température est de —8,0 °C en hiver ? 
(Le volume total des tubes est de 34,5 L 

et leur pression interne est de 0,2 kPa.) 


Un élève veut mesurer le volume de dioxyde 
de carbone produit par la sublimation de 

la glace sèche. Il met 3,00 g de glace sèche 
dans un ballon, qu'il ferme hermétiquement. 
Après quelques minutes, la glace sèche s'est 
complètement sublimée. Quel est le volume 
du ballon aux conditions ambiantes de 
température et de pression ? 


Frédérique reçoit un échantillon comportant 
exactement 0,30 mol de gaz dans un ballon 
de 2,0 L. Afin de déterminer si ce gaz se 
comporte comme un gaz parfait, elle effectue 
différentes mesures. Elle note ainsi une 


pression de 245 kPa et une température 
de 23,5 °C. Quelle est sa conclusion ? 


EYY La loi des pressions 


partielles 


Un ballon de 10 L contient 2 fois plus de 
dioxyde de carbone que de diazote. Quelle 
est la pression partielle de chacun de ces gaz 
si la pression totale est de 340 kPa et la 
température, de 19 °C ? 


Une bouteille contient un mélange de 1,40 g 
d'hélium, de 3,20 g de néon et de 1,70 g 
d'argon. Sachant que l'hélium exerce 

une pression de 159 kPa dans la bouteille, 
déterminez la pression exercée par les 

2 autres gaz ainsi que celle exercée par 

le mélange. 


Un mélange de dioxyde d'azote (NO;) et 

de monoxyde d'azote (NO) est recueilli par 
déplacement d'eau, à une température de 
22,0 °C et à une pression de 99,3 kPa. 

Si la pression partielle du monoxyde d'azote 
est de 35,6 kPa, quelle est la pression partielle 
du dioxyde d'azote ? 


35. Après une inspiration, la pression interne de 
vos poumons est de 115 kPa. Si l'air contient 
78,08 % d'azote, 2095 % de dioxygène et 
097 % d'autres gaz, quelle est la pression 
exercée par le dioxygène à l'intérieur de vos 
poumons ? 


D Exercices sur l’ensemble 
du chapitre 2 


36. Voici le graphique du volume d'un gaz en 
fonction de la température. 


Le volume d’un gaz en fonction de la température 


Volume (ml) 


Température 


a) Dans ce graphique, quelle est l'unité 
de mesure de la température ? Expliquez 
votre réponse. 


b) À quelle valeur la droite croise-t-elle l'axe 
des abscisses ? Comment nomme-t-on 
cette donnée ? 


c) Pourquoi la droite ne passe-t-elle pas 


par l'origine ? 


37. Voici deux échantillons de néon dont le 
volume et la température sont identiques. 


C2 o » Ô e o 
à 
in o e 2 
pr] 3 
2 
EU 
à 9 nm ° E 
o P] 
P] 3 
® © 2 © 9 ae P] 
Échantillon A Échantillon B 


a) Dans lequel de ces échantillons la pression 
est-elle la plus élevée ? Expliquez votre 
réponse. 
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38. 


39, 


AC. 


A1. 


b) Sion remplace le néon par la même 
quantité d'argon, la pression sera-t-elle 
différente ? 


Une pompe employée pour goniler des 
ballons d'anniversaire a un volume de 230 mil. 
À une pression de 100 kPa, elle peut contenir 
94 x 1073 mol d'air. Lorsque le piston est 
enfoncé, le volume disponible est réduit à 6 ml. 
L'air ainsi comprimé peut alors être expulsé 

de la pompe. Cependant, il reste toujours 

une certaine quantité de gaz à l'intérieur. 
Quelle est cette quantité de gaz qui demeure 
dans la pompe ? 


Des personnages gonflables qui défilent au 
cours d'une parade ont un volume de 650 L. 
Le matin du défilé, lorsqu'on les a gonîlés, 
ils avaient une pression interne de 127 kPa. 
La température était alors de 15 °C, mais 
elle atteint 30 °C en après-midi. Cette 
augmentation de température cause-t-elle 
un grand effet sur la pression interne des 
personnages ? Expliquez votre réponse. 
(On considère que le volume et la quantité 
de gaz sont demeurés constants.) 


À l'occasion du temps des fêtes, vous recevez 
des amis à coucher et vous désirez gonfler 

un matelas double à cette fin. || fait —16 °C 

à l'extérieur lorsque vous vous servez d'un 
compresseur qui se branche dans la voiture 
pour gonfler le matelas. Une fois le gonflage 
terminé, la pression du matelas atteint 


132 kPa. 


a) Sile matelas semble bien gonflé dehors, 
sera-t-il aussi ferme à l'intérieur de la 
maison, où règne une température de 
20 °C ? Expliquez votre réponse à l'aide 
de calculs. 


b 


Le 


Que devriez-vous faire pour que la 
pression du matelas à l'intérieur de la 
maison soit de 132 kPa ? Expliquez votre 
réponse. 


Un récipient de 500 ml contient 0,55 mol 
d'un gaz, à une pression de 87 kPa. Geneviève 
extrait une certaine quantité de ce gaz jusqu'à 
ce que la pression soit de 1,2 x 106 kPa. 
Combien de particules de gaz reste-t-il dans 

le récipient ? 


D LE COMPORTEMENT DES GAZ 


CHIMIE 


42. Dans la chambre à air d'un pneu de bicyclette, 
qui contient 018 mol d'air, la pression est 


de 260 kPa à une température de 25 ©C. 


a) Quel est le volume interne de la chambre 
à air ? 


b) Qu'arrivera-t-il à la pression interne de 
la chambre à air si O,01 mol d'air s'échappe 
du pneu et que la température diminue 


an C2 
43. Les élèves d'un cours de chimie doivent 
identifier un gaz inconnu distribué par leur 
enseignant. Pour ce faire, ils disposent d'une 
seringue contenant du dioxygène qui pèse 
17140 g. La seringue vide pèse 17012 9. 
La seringue remplie du gaz inconnu pèse 
17124 g. Le gaz inconnu est un gaz 
diatomique. Quel est-il ? 


44. a) Reproduisez et remplissez le tableau 
des résultats ci-dessous. À l'aide de ces 
résultats, tracez un diagramme qui permet 
d'établir la relation entre le volume et 
la quantité d'un gaz. 


Quantité de gaz 
(en mol) 


b 


sr 


Si on double la pression tout en maintenant 
la température constante, de quoi aura l'air 
le diagramme ? Effectuez un nouveau 
tracé sur le diagramme précédent pour 
illustrer cette modification (vous pouvez 
faire ce tracé en pointillé pour le 
différencier du précédent). 


45. Au garage, on gonfle un pneu avec de l'air 
comprimé qui est composé de 7/8 % de 
diazote, de 21% de dioxygène et de 1% 
d'autres gaz. Si la pression dans le pneu 
est de 240 kPa, quelle est la pression 
du diazote ? 
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46. Samantha recueille un mélange des gaz 
suivants par déplacement d'eau: 64,0 g de 
méthane (CH4), 12,0 g de propane (C3Hg) 
et 35,0 g de butane (C4H0). Quelle est la 
pression partielle de chacun de ces gaz si la 
pression du mélange est de 800 kPa et qu'il a 
été recueilli à une température de 20 °C ? 

47. Pour déterminer la température extérieure, 

vous avez bâti un mécanisme ingénieux. 

Il s'agit de brancher une seringue de 1L 

à un manomètre à bout fermé contenant du 

mercure. Si la seringue contient 0020 mol 

de dioxyde de carbone occupant un volume 
de 995 ml, quelle est la température du 
montage illustré ci-dessous ? 


h=37cm 


EN Défis 


48. Un échantillon de 600 ml de dihydrogène 
a été recueilli par déplacement d'eau à une 
température de 23 °C et à une pression 
atmosphérique de 102,3 kPa. Si on transfère 
le mélange gazeux dans un contenant de 
350 ml, à une température de 18 °C, quelle 
sera la pression partielle du dihydrogène ? 

49. De la vapeur d'eau s'accumule dans un 

réservoir de 30 L, à une température 

de 154 ©C et à une pression atmosphérique 

de 102,5 kPa. Ce réservoir peut contenir 

un maximum de 3 mol de vapeur d'eau. 


a) Quelle est la pression à l'intérieur du 
réservoir lorsqu'il est plein ? 


b) Sila température passe à 298 K, quelle 
sera alors la pression de la vapeur d'eau 
dans le réservoir ? Expliquez votre réponse. 


c) La vapeur d'eau est-elle un gaz parfait ? 
Expliquez votre réponse. 
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L'étincelle d'une bougie 
d'allumage. 


Les propriétés 
chimiques des gaz 


Un moteur à combustion interne, comme celui d'une automobile, 


fonctionne à l'aide d'un mélange gazeux qui s enflamme 
grâce à des bougies d'allumage. Comment une simple étincelle 
peut-elle entraîner le démarrage d'un moteur ? 
Quelles sont les propriétés chimiques des gaz 
qui permettent cette réaction ? 


Est-ce que tous les gaz possèdent la même réactivité chimique ? 


Dans ce chapitre, nous étudierons les propriétés chimiques de quelques gaz ou 
groupes de gaz. Leur étude nous permettra de mieux comprendre comment ces 
propriétés ont pu mener à des applications technologiques. 


Nous verrons aussi comment planifier une réaction qui fait intervenir des gaz en 
effectuant des calculs stœchiométriques. 


ER La réactivité chimique des gaz 


Le comportement des gaz (voir le chapitre 2) et quelques-unes de leurs propriétés 
physiques (voir le chapitre 1) peuvent être généralisés à l’ensemble des substances 
gazeuses. En revanche, les propriétés chimiques sont caractéristiques d’un seul 
gaz où d’un seul groupe de gaz. La réactivité chimique d’un gaz, c’est-à-dire sa 
façon de réagir chimiquement dans certaines conditions, constitue ainsi l’une des 
propriétés qui servent à distinguer ce gaz d’un autre. 


DÉFINITION 
La réactivité chimique d’une substance est sa capacité à réagir sous l’effet de 
la chaleur, de la lumière ou du contact avec d’autres substances. 


Certains gaz participent à plusieurs réactions chimiques: par exemple, le dioxy- 
gène joue un rôle important dans la respiration cellulaire et dans l’oxydation (la 
corrosion) du fer. D’autres gaz, comme le difluor, sont réactifs à un point tel qu’ils 
sont très difficiles à conserver sous forme gazeuse. D’autres, comme le diazote, 8. LES PROPRIÉTÉS 


sont relativement stables et ne réagissent que dans des conditions particulières. RU 


Qu'est-ce qui fait qu’un gaz est plus ou moins réactif, ou plus ou moins stable ? 
q 


e Comme une réaction chimique est une question de changement de liaisons 
entre les atomes, la réactivité chimique dépend d’abord de la force d’attraction 
qui existe entre le noyau des atomes et leurs électrons de valence. Elle dépend 
ensuite de la tendance des atomes à gagner ou à perdre des électrons (voir la 
section sur les molécules, dans l'introduction de cet ouvrage). 


e Par ailleurs, comme une réaction chimique est aussi une question d’énergie, la 
réactivité d’une substance dépend également du bilan énergétique de la réac- 
tion à laquelle elle serait susceptible de prendre part. Ce bilan énergétique cor- 
respond à la différence entre l’énergie absorbée lors du bris de liaisons et 
l'énergie dégagée lors de la formation de nouveaux liens. (Voir la section sur le 
bilan énergétique, dans le chapitre 4.) 


Nous expliquerons plus en détail la réactivité chimique de certains groupes de gaz 
dans les pages qui suivent. Mais voyons d’abord, à la page suivante, un résumé de 
la façon d’exploiter les connaissances relatives à cette réactivité. 
(A Quelques symboles 


de danger qu'il est 
2 important de 
<E reconnaître lorsqu'on 


manipule des gaz 
au laboratoire ou à la 


Matières Matières Gaz Matières Matières Mason 
comburantes inflammables comprimés toxiques dangereusement 
et combustibles réactives 
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L'IDENTIFICATION D'UN GAZ 


Dans certains cas, il est possible de reconnaître 
un gaz à sa façon de réagir chimiquement. Par 
exemple, si un gaz brouille l’eau de chaux, il 
est fort probable qu’il s’agit de dioxyde de car- 
bone. L’annexe 3, Les propriétés de quelques 
substances courantes, présente différentes 
propriétés chimiques qui peuvent aider à iden- 
tifier un gaz. 


La formation d'un précipité blanc dans l'eau de chaux 
indique la présence de dioxyde de carbone. 


LA MANIPULATION D'UN GAZ 


La prudence est de mise lorsqu'on manipule 
des gaz. D'abord, sous l’effet de la chaleur, la 
pression des gaz augmente. Lorsqu'ils sont 
confinés dans un espace clos, il arrive que leur 
contenant ne puisse supporter l’augmentation 
de la pression interne et qu’une explosion sur- 
vienne. De plus, outre ce phénomène physique, 
il peut y avoir risque d’incendie selon l’inflam- 
mabilité du gaz (sa capacité à brûler). Les conte- 
nants de gaz comprimés portent générale- 
ment des symboles qui mettent en garde les 
utilisateurs. 


Un gaz renfermé dans un contenant représente un 
risque d'explosion lorsqu'il est exposé à la chaleur. 
Il y a aussi risque d'incendie si le gaz est inflammable. 
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L'UTILISATION D'UN GAZ 


On exploite les propriétés chimiques des gaz 
dans plusieurs applications (voir l’annexe 3). 
Par exemple, le méthane, principal constituant 
du gaz naturel, est un excellent combustible. Il 
constitue la plus propre des sources d’énergie 
fossile, même si, en brûlant, il dégage une cer- 
taine quantité de dioxyde de carbone, un gaz à 
effet de serre. 


Le gaz naturel que certains utilisent comme combus- 
tible contient du méthane dans une proportion d'au 


moins 90 %. 


LA PROTECTION CONTRE LA TOXICITÉ D'UN GAZ 


Fait important à retenir: tous les gaz inhalés, 
qu'ils soient toxiques ou non, peuvent causer 
la suffocation et l’asphyxie lorsqu'ils prennent 
la place du dioxygène dans l’organisme. Cer- 
tains gaz, comme le monoxyde de carbone, 
sont de véritables poisons. Même à de faibles 
concentrations, ces gaz peuvent causer une 
intoxication, et parfois la mort. Il faut donc se 
prémunir des risques liés à la toxicité des gaz 
en utilisant des détecteurs ou des masques de 
protection, par exemple. 


[== 


| 


Il est recommandé d'installer un détecteur de 
monoxyde de carbone dans les domiciles dotés d'un 
foyer au gaz ou au bois. 
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Les gaz nobles 


À cause de leur configuration électronique, les gaz nobles (voir la dernière colonne 
du tableau périodique) sont des éléments très stables chimiquement. Comme leur 
dernière couche électronique est saturée (voir l’exemple du néon à la FIGURE 3.7), 


ils n’ont pas tendance à perdre ou à gagner des électrons pour 
former un lien chimique avec d’autres atomes. C’est pour cette 
raison qu’on les trouve sous forme d’éléments simples dans la 
nature. 


Le plus abondant des gaz nobles est l’argon. Il constitue environ 
1% de Pair. Ouant à l’hélium, comme il est très léger, il a tendance 
à s'élever dans l’atmosphère et à s’en échapper. Les autres gaz 
nobles ne se trouvent qu’à de très faibles concentrations dans 
Pair, d’où leur surnom de «gaz rares». 


Dans certaines applications, comme ÉTYMOLOGIE 

les tubes fluorescents, les ampoules RS ER 
incandescentes ou la soudure à l’arc latin iners, qui signifie 
(voir la FIGURE 3.8), les gaz nobles «inactif, sans énergie». 
peuvent constituer un milieu inerte 

en remplacement de l'air Un milieu inerte est un milieu qui ne 
contient aucune substance susceptible de réagir chimiquement 
avec la ou les substances en cause dans l'application. 


Néon 


La dernière couche électronique des gaz 
nobles comme le néon est saturée, puisqu'elle 
comporte le maximum d'électrons de valence. 


L'argon sert de gaz de protection pour la soudure à l'arc. 


Les gaz comburants 


Un comburant est une substance qui cause la combustion. Plusieurs comburants 
sont gazeux aux conditions ambiantes. Le comburant le plus répandu sur la Terre 
est le dioxygène gazeux (O)). Il constitue environ 21 % de l’atmosphère terrestre. 
Il favorise le maintien de la vie en participant à la respiration cellulaire. Il permet 
aussi le fonctionnement de plusieurs applications, comme les automobiles ou cer- 
tains systèmes de chauffage, en y assurant une combustion contrôlée. La FIGURE 39 
montre une chambre de combustion d’un moteur à essence dans laquelle le di- 


oxygène de l’air réagit avec le carburant, ce qui entraîne le mouvement du piston 


dans le cylindre. 


90 PARTIEI D LES GAZ 


; Soupape 
Bougie d'allumage 
Mélange air-carburant 
Cylindre Piston 


L’ozone (O3), qui constitue une forme très réactive de l’oxygène, est aussi un 
comburant, mais il est très toxique. C’est un gaz bleu pâle à l’odeur légèrement 
piquante, qui est à l’origine du smog lorsqu'il se forme dans la troposphère. 


Le difluor et le dichlore sont des comburants de la famille des halogènes (voir 
lPavant-dernière colonne du tableau périodique). Le fluor est l’élément chimique le 
plus réactif. En effet, il ne manque qu’un électron à l’atome de fluor pour remplir 
sa dernière couche électronique. De plus, le noyau de cet atome exerce une 
grande force d’attraction, étant donné la courte distance qui le sépare de sa der- 
nière couche d’électrons (voir la FIGURE 340). Le fluor se conserve donc très diffi- 
cilement, il possède même la capacité d’attaquer le verre et plusieurs métaux. Ce 
gaz a peu d’applications. On utilise plutôt les composés du fluor, comme les fluo- 
rures (sels de fluor) qu’on trouve dans le dentifrice, ou le polytétrafluoroéthylène, 
un polymère contenant du fluor et qui compose le téflon. 


Le dichlore est un gaz jaune-vert très toxique, ayant une odeur suffocante. Il est très 
réactif, comme le montre la FIGURE 3.1. C’est pourquoi on le trouve principalement 
sous forme de composés, comme le chlorure de sodium (sel de table). Il arrive parfois 
qu’en mélangeant certains produits de nettoyage, comme l’eau de Javel (hypo- 
chlorite de sodium, NaOCI), avec un acide ou un nettoyant à base d’ammoniac, il y 
ait dégagement de dichlore gazeux, ce qui peut s’avérer très dangereux. 


ED ” 


Le fluor n'a que deux couches électroniques 
et il ne lui manque qu'un électron pour combler Le dichlore réagit vivement avec le sodium 
sa dernière couche. pour former du chlorure de sodium. 
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Une chambre de 
combustion d'un 
moteur à essence. 
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Les gaz combustibles 


Un combustible est une substance inflammable qui a la capacité de brûler en 
présence d’un comburant tout en dégageant une grande quantité d'énergie. Une 
combustion nécessite donc la présence d’un comburant, d’un combustible et une 
certaine température d’ignition, comme le montre la FIGURE 3.12. 


Certaines substances dérivées des organismes vivants, comme le méthane (CH), 
le propane (C;,H3) ou le butane (C4H:0), sont des combustibles. On appelle 
«hydrocarbures» celles qui ne contiennent que des atomes d’hydrogène et de 
carbone. Cependant, seuls les hydrocarbures à faible masse molaire (méthane, 
propane et butane) sont gazeux aux conditions ambiantes. En brûlant, ces sub- 
stances produisent du dioxyde de carbone, un gaz à effet de serre. Par exemple: 


Combustion du méthane: CH4(g) + 2 On(g) + CO)(g) + 2 HoO(p 


Comburant 


Combustible Température 
d'ignition 
3.12 
Le triangle du feu illustre la relation qui existe entre les trois éléments Le butane peut servir de combustible pour les 
nécessaires à une combustion. réchauds portatifs, comme ceux qu'on emploie 
en camping. 


Le dihydrogène est aussi un excellent combustible. Toutefois, on ne le trouve presque 
pas à l’état gazeux dans l’atmosphère terrestre. En effet, il s’en échappe facilement, 
car il est très léger (c’est le gaz qui a la plus petite masse molaire, soit 2,02 g/mol). 
De plus, il est très réactif: il a la capacité de réagir autant avec les métaux qu’avec les 
non-métaux, mais il réagit particulièrement en présence de dioxygène. Pour qu’il soit 
disponible, il faut donc l’extraire à l’aide de moyens chimiques. 


Le dihydrogène est utilisé notamment comme carbu- 
rant pour alimenter les moteurs des fusées. On fonde 
beaucoup d espoir sur I store en dihydrogène os éree Dodo dou 
comme combustible propre de lavenir, car il à | sicnifie «eau», et gennän 
Pavantage de ne produire que de l’eau lors de sa com- qui signifie «engendrer ». 
bustion: 


ÉTYMOLOGIE 
«Hydrogène» vient des 


Combustion du dihydrogène: 2 H:(5, + O9(g) + 2 HoO (1, 
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dioxyde de carbone, le méthane et l’oxyde nitreux 
(NO), se trouvent naturellement en suspension dans 
l'atmosphère. Ils forment une sorte de bouclier qui 
retient sur la Terre une partie de l’énergie transmise 
par le Soleil. Sans leffet de serre, la température 
moyenne terrestre ne serait que de -18 °C. 


Gaz à effet 
de serre 


Les gaz à effet de serre, tels que la vapeur d’eau, le 2 


Atmosphère 


Néanmoins, au cours du dernier siècle, l’industria- 
lisation, l'exploitation massive des combustibles fos- 
siles et le déboisement des forêts au profit des terres 
agricoles ont contribué à l'augmentation de la concen- 
tration des gaz à effet de serre dans l’atmosphère. Ce 
surplus occasionne un réchauffement planétaire qui 
entraîne différents changements climatiques: la fonte 
des glaciers et des banquises, la montée graduelle du 

niveau des océans, une modification du régime des 
précipitations, etc. L'effet de serre. 


ARTICLE TIRÉ D'INTERNET 


Les défis de hydrogène 


À l'heure du réchauffement climatique et de la fin annoncée 
des ressources pétrolières, hydrogène, un vecteur d’énergie 
propre et inépuisable, fait rêver les ingénieurs. Surpuissant 
(1 kg d'hydrogène = 3 kg d’essence), il peut être utilisé pour 
faire fonctionner nos appareils et nos usines et, surtout, 
pour propulser nos véhicules. 


Qu'est-ce qu’on attend pour s’y mettre ? Plusieurs défis 
technologiques doivent encore être surmontés.… 


D’abord, le stockage: 1 L d'essence équivaut en volume à 
1500 L d'hydrogène. Pour alimenter nos appareils, il faut 
absolument comprimer le gaz. Les chercheurs tentent de 
mettre au point un matériau composite fiable, léger et résistant 
afin de stocker le carburant comprimé hautement explosif. 


La conception des piles à combustible, essentielles à la 
conversion de hydrogène en énergie, représente aussi un 
défi. Leur membrane électrolyte doit contenir du platine, un 
métal aussi onéreux que fragile. Pour que les coûts soient Une pile à combustible fournit de 
compatibles avec le marché, il faut réduire la quantité l'énergie grâce à la combustion du 
de platine par 10, voire par 50, ce qu’on ne sait pas faire dihydrogène. 

aujourd’hui. 


Autre casse-tête: la production de l'hydrogène. Il faut de l’énergie pour 
Pextraire des molécules d’eau. Actuellement, les 20 milliards de mètres cubes 
d'hydrogène produits dans le monde sont à 90 % issus. des hydrocarbures! 


Adapté de: L'Express, Hydrogène: en route vers le futur [en ligne], 
22 juin 2006. 
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Quelques autres gaz 


LE DIAZOTE 


L’azote est un élément essentiel à la vie, car il entre dans 
la fabrication de l'ADN et des protéines. Toutefois, la 
majorité des organismes vivants ne peuvent l’absorber 
directement du diazote de 
Pair. Le diazote est une molé- À : 

s FRE «Azote» vient des mots 
cule très stable, constituée de EE 
deux atomes d’ azote, dont dt omenentes 
la liaison triple est très diffi- 
cile à briser. 


ÉTYMOLOGIE 


Pour que les plantes puissent lPassimiler, l’azote doit 
d’abord être lié à d’autres éléments, par exemple à l’hydro- 
gène sous forme de NH; ou de NH,*. Certaines bactéries, 
notamment celles qui vivent dans les racines des légu- 
mineuses (voir la FIGURE 315), possèdent les mécanismes 
nécessaires pour fixer l’azote et pour le rendre disponible Ces racines de fèves montrent des nodosités dans 
aux autres organismes de la chaîne alimentaire. lesquelles vivent des bactéries fixatrices d'azote. 


La grande stabilité chimique du diazote peut être exploitée dans les applications 
qui nécessitent un milieu inerte. Par exemple, pour empêcher l’oxydation des ali- 
ments, on les entrepose dans des contenants remplis uniquement de diazote. 


LES GAZ RÉFRIGÉRANTS 


Théoriquement, tous les gaz pourraient servir de gaz réfrigérants. En effet, le prin- 
cipe de fonctionnement d’un appareil de réfrigération comporte un passage de la 
phase gazeuse à la phase liquide, et vice versa. Cependant, certains gaz sont plus 
efficaces pour cette application. Les premiers gaz utilisés à cette fin, comme le 
dioxyde de soufre (SO), l’ammoniac (NH) ou le chlorure de méthyle (CH;CI), 
étaient toxiques ou inflammables. 


On a cru par la suite que la découverte des chlorofluorocarbures, les CFC, aussi 
connus sous le nom de «fréon», était la solution. En plus d’être très efficaces, les 
CFC avaient l’avantage de ne pas être toxiques et d’être peu réactifs. De fait, 
lorsqu'ils parviennent à s’échapper, ces gaz peuvent atteindre la stratosphère sans 
causer de problèmes. Malheureusement, une fois dans la stratosphère, ils détrui- 
sent la couche d’ozone. Pour cette raison, depuis 1987, des recommandations 
proposées dans le «Protocole de Montréal» ont amené plusieurs pays à interdire 
ou à limiter l’utilisation des CFC. 


On récupère les CFC 
que contiennent les 
appareils réfrigérants 
avant de les détruire, 
pour éviter la 
contamination de 
l'environnement. 
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EPA Les calculs stæchiométriques 


Les calculs stœchiométriques permettent d’établir précisément les quantités de 
réactifs nécessaires pour entraîner une réaction et de prédire les quantités de pro- 
duits qui seront formés. C’est l’équation chimique d’une réaction qui nous informe 
des proportions de chacune des substances en jeu. 


Grâce à la loi des combinaisons volumétriques de Louis Joseph Gay-Lussac et à la 
connaissance du volume molaire des gaz (voir le chapitre 2), d’autres renseigne- 
ments sont aussi à notre disposition dans le cas des gaz. Examinons l’exemple de 
la synthèse de l’ammoniac, à l’aide du TABLEAU 317. 


D’après ce tableau, on peut dire qu’un volume de diazote réagit avec trois volumes 
de dihydrogène pour former deux volumes d’ammoniac, aux mêmes conditions 
de température et de pression. Le rapport des volumes gazeux est donc le même 
que celui du nombre de molécules des substances en jeu dans la réaction. C’est 
pourquoi, dans certains calculs, on utilise les coefficients sans unité de mesure. Ils 


représentent alors un rapport et non un volume. Toutefois, on ne peut appliquer || LABO 

cette méthode que lorsqu’on compare deux volumes de gaz entre eux, aux mêmes | 9. ELU NE 

conditions de température et de pression. A RECUEILLIET CELUI 
DÉTERMINÉ PAR CALCULS 


STŒCHIOMETRIQUES 


DIFFÉRENTS RENSEIGNEMENTS PROVENANT DE L'ÉQUATION CHIMIQUE 
DE LA SYNTHÈSE DE L'AMMONIAC 


Équation chimique 


Une mole trois moles deux moles 
de molécules réagit avec de molécules de pour former de molécules 
de diazote dihydrogène d'ammoniac 


28,02 g/mol 2,02 g/mol 1704 g/mol 


Nombre de moles 


Masse 


x 1mol réagissent avec x 3 mol pour former x 2 mol 
= 2802 g = 606 g = 3408 g 
Volume à TPN! 224L réagissent avec 6721 pour former 44,8 L 


Volume à TAPN2 24,5L 490 L 


réagissent avec 73,5L pour former 


ITPN: conditions de température et de pression normales (0 °C et 101,3 kPa). 
2TAPN: conditions de température ambiante et de pression normale (25 °C et 101,3 kPa). 


Les volumes de gaz, contrairement aux 

masses, ne sont pas conservés au cours 

de la réaction. Ils ne s’additionnent donc CO 
pas. En effet, comme le volume occupé 

par un gaz dépend de son nombre de 

particules et non de sa masse, le volume 

occupé par les réactifs n’est pas néces- 

sairement le même que celui occupé par 

les produits. Il en va de même lorsqu’une 

réaction comporte plusieurs phases à la 

fois. La FIGURE 318 montre un exemple de 

cette différence de volumes. La réaction 

illustrée produit un gaz qui fait gonfler le [318 | 
ballon. Le volume de gaz augmente au La réaction entre le bicarbonate de sodium (NaHCO3) solide et 
fur et à mesure de la réaction. le vinaigre (CH3COOH) en solution aqueuse produit du dioxyde 

de carbone gazeux. 


Mélange de bicarbonate 
de sodium (NaHCO3), 
de vinaigre (CH3COOH) 


et d'indicateur 
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Voyons maintenant un exemple de calculs stœchiométriques que l’on peut effec- 
tuer lorsqu’une réaction fait intervenir des gaz. 


Quel sera le volume d'ammoniac produit si on fait réagir complètement 30 ml de 
dihydrogène gazeux avec une quantité suffisante de diazote ? Les volumes sont mesurés 
aux mêmes conditions de température et de pression. 


Not) + 3H) > 2 NH) 


30 ml 7 ml 
3 2 


30m x2 
Re 


Il y a production de 20 ml d'ammoniac. 


20 ml 


Dans l’exemple précédent, on compare deux volumes gazeux, aux mêmes condi- 
tions de température et de pression. On peut par conséquent utiliser le rapport des 
coefficients sans unité de mesure. 


Voyons un autre exemple qui montre comment effectuer les calculs stœchiomé- 
triques lorsqu’on compare un gaz avec une autre phase de la matière. 


Quel sera le volume de dihydrogène produit si on fait réagir complètement 2000 g 2 LMÉHO p.329 


de magnésium solide en présence d'acide chlorhydrique, à TPN ? 


Équation 1 MORE POING RER TEE) 


Correspondances 2 Îmol Îmol Îmol 
3 24,31 g 9521g 2,02 g 
224 L à TPN 
Données du problème 4 2000 g 
5 24,31 g 


20008 x 224L 
Calculs 6 AS 18,3 L 
Réponse 7 La réaction de 2000 g de magnésium produit 18,3 L de dihydrogène. 


Pour résoudre le problème précédent, nous avons utilisé le volume molaire des 
gaz. Lorsque les conditions de température et de pression ne correspondront pas 
aux conditions normalisées de TPN ou de TAPN, il faudra alors calculer le 
nombre de moles du gaz, et ensuite le convertir en L ou en kPa, selon l’énoncé du 
problème, avec la formule des gaz parfaits. 
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ER Résumé 


Les propriétés chimiques des gaz 


3.1 LA RÉACTIVITÉ CHIMIQUE DES GAZ 


La réactivité chimique d’une substance est sa capacité à réagir sous l’effet de la 
chaleur, de la lumière ou du contact avec d’autres substances. 


La réactivité chimique d’un gaz dépend: 


o de la force d’attraction qui existe entre le noyau des atomes qui le consti- 
tuent et leurs électrons de valence; 


o de la tendance de ces atomes à gagner ou à perdre des électrons; 


o du bilan énergétique de la réaction à laquelle le gaz serait susceptible de 
prendre part. 


Les connaissances relatives à la réactivité chimique d’un gaz peuvent servir à 
son identification, à son utilisation, à sa manipulation ou à la protection contre 
sa toxicité. 


À cause de leur configuration électronique, les gaz nobles (néon, argon, hélium, 
etc.) sont des éléments très stables chimiquement. 


Un comburant est une substance qui cause la combustion. Le dioxygène, 
l'ozone, le difluor et le dichlore sont des comburants gazeux. 


Un combustible est une substance inflammable qui a la capacité de brûler en 
présence d’un comburant tout en dégageant une grande quantité d’énergie. Le 
méthane, le propane et le butane sont des hydrocarbures gazeux. Le dihydro- 
gène est un excellent combustible, mais il est très réactif et peu présent dans 
l'atmosphère. 


Le diazote présent dans l’air est une molécule très stable à cause de la liaison 
triple qui relie ses deux atomes d’azote. Seules certaines bactéries peuvent fixer 
l'azote, indispensable à la vie, en le liant à d’autres éléments, par exemple à 
l’hydrogène sous forme de NH; ou de NH,*. 


Tous les gaz pourraient servir de gaz réfrigérants, mais certains sont plus 
efficaces. 


3.2 LES CALCULS STŒCHIOMÉTRIQUES 


Les calculs stœchiométriques permettent d’établir précisément les quantités de 
réactifs nécessaires pour entraîner une réaction et de prédire les quantités de 
produits qui seront formés. 


Dans les mêmes conditions de température et de pression, le rapport des 
volumes gazeux en jeu dans une réaction est le même que celui du nombre de 
molécules des substances. C’est pourquoi, dans certains calculs, on utilise les 
coefficients sans unité de mesure. 


Comme le volume occupé par un gaz dépend de son nombre de particules et 
non de sa masse, le volume occupé par les réactifs n’est pas nécessairement le 
même que celui occupé par les produits. 
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Matière à réflexion 


L'exposition naturelle 
à la radioactivité 


Le radon, un gaz radioactif de la famille des gaz 
nobles, constitue notre principale source 
d'exposition naturelle à la radioactivité. || provient 
notamment de la désintégration de l'uranium 
contenu dans le sol. Il s'infiltre dans les fissures 
souterraines avant de parvenir dans l'atmosphère. 
À fortes doses, il représente un risque pour la 
santé. YŸ a-t-il lieu de s'inquiéter ? 


Expliquez les dangers et les normes relatifs à l'exposition au radon. Indiquez les 
moyens de prévenir ces dangers. 


PISTES D'EXPLORATION 


62 Qu'est-ce que la radioactivité ? 

52 Quels sont les effets d'une exposition au radon ? 

+2 Quelles sont les normes relatives à l'exposition au radon ? Quelles sont les régions 
les plus à risque d'exposition ? 


62 Comment peut-on prévenir les dangers liés à l'exposition au radon ? 


Un problème 
environnemental réglé ? 


Le 16 septembre 1987, plusieurs pays signaient, à 
Montréal, une entente visant à réglementer les 
substances nocives à la couche d'ozone. Les 
objectifs de l'entente étaient de limiter graduel- 
lement la production et la consommation de 
ces substances afin d'en éliminer les émissions à 
l'échelle mondiale. Plusieurs années après l'adop- 
tion du Protocole de Montréal, qu'en est-il de 
l'état de la couche d'ozone ? 


Faites une recherche sur l'état actuel de la couche d'ozone. Analysez les résultats des 
efforts menés à la suite de la signature du Protocole de Montréal. 


PISTES D'EXPLORATION 


62 Quel est le rôle de la couche d'ozone ? 


52 Quelles sont les substances susceptibles de perturber la couche d'ozone ? 
Toutes ces substances sont-elles visées par le Protocole de Montréal ? 


62 Quelles sont les conséquences de l'amincissement de la couche d'ozone ? 


02 Ÿ a-t-il encore des «trous dans la couche d'ozone» ? A-t-on atteint 
les objectifs visés ? 
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Exercices 


La réactivité chimique 5. Reproduisez et remplissez le tableau suivant 
d à l'aide des gaz énumérés ci-dessous. 
es gaz 


Dihydrogène Dioxygène 
1. Trois facteurs sont à considérer pour évaluer 7. : 
PVR Hélium Dichlore 
la réactivité chimique d'un gaz. Quels sont-ils ? 
Diazote Argon 


2. Indiquez ce que signifie chacun des symboles 
suivants. De plus, précisez les précautions Difluor Ozone 
à prendre lorsqu'on manipule des contenants 


de gaz portant chacun de ces symboles. Néon Propane 


a) b) c) Gaz offrant Gaz comburant | Gaz combustible 


un milieu inerte 
> 
Le : 


6. Pourquoi met-on un gaz noble plutôt 
que de l'air dans les ampoules 


3. Précisez si chacun des énoncés suivants se nicsndescentes ? 
rapporte à une propriété chimique ou à une 
propriété physique des gaz. 7. Sur l'étiquette d'un produit de nettoyage 


domestique contenant de l'eau de Javel, 
il est écrit de ne pas le mélanger avec 
certains autres produits de nettoyage. 


a) Le dihydrogène et le dioxygène réagissent 
ensemble pour former de l'eau. 


b) Le dihydrogène est le gaz le moins dense. Pourquoi est-ce dangereux ? 
c) La température d'ébullition du dioxygène 
) Rene V1e2 °C Le 8. Le chlorure de sodium est une substance 
commune et abondante sur la Terre. Il 
d) Le monoxyde de carbone est un gaz inodore. contribue notamment à la salinité de l'eau 


des océans. Âu contraire, le dichlore est un 
gaz extrêmement rare dans l'atmosphère. 
Ce gaz réagit très rapidement pour former 
différents composés. 


e) L'essai utilisé pour déterminer la présence 
de dihydrogène consiste à vérifier s'il y a une 
explosion au contact d'une flamme. 


4. Que suis-je ? Expliquez pourquoi le chlore n'existe presque 


. as sous forme d'élément sur la Terre. 
a) Je suis le gaz noble le plus abondant de p 


l'atmosphère. 9. Le dioxygène et l'ozone sont d'excellents 
b) Je suis un gaz qui constitue 21% de comburants. Pourtant, l'utilisation de l'ozone 
l'atmosphère terrestre. est très peu répandue. Expliquez pourquoi. 
c) Je suis l'élément le plus réactif. 10. Beaucoup de produits sont offerts en aérosol. 


d) Je suis un gaz jaune-vert très réactif. Un gaz comprimé, souvent du propane, 

entraîne et expulse la substance, sous forme 

de fines gouttelettes, à l'extérieur du 

contenant. Pourquoi recommande-t-on de 

f) Je suis un élément qui entre dans la ne pas jeter les contenants d'aérosol au feu, 
composition de l'ADN. même après usage ? 


e) Je suis un gaz diatomique utilisé comme 
carburant dans les fusées. 
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11. 


12. 


13. 


14. 


100 


Les calculs 
stœchiométriques 


Le diazote réagit avec le dihydrogène pour 
produire de l'ammoniac, selon l'équation 
suivante : 


N2(9) + 3 H2ç9) 2 NH3(o) 


En tenant compte de cette équation, indiquez 
si chacun des énoncés suivants est vrai ou 
faux, et expliquez pourquoi. 


a) Lorsque 20 ml de diazote réagissent avec 
60 mi de dihydrogène, il y a production 
de 80 ml d'ammoniac. 


b) Aux mêmes conditions de température et 
de pression, il faut toujours un volume trois 
fois plus grand de dihydrogène que de 
diazote pour cette réaction. 


c) Si on place les réactifs dans un contenant 
dont le volume est variable, le volume 
du contenant diminuera au fur et à mesure 
de la réaction. 


d) Au cours d'une réaction chimique, il y a 
conservation du volume gazeux: le volume 
total des réactifs est égal au volume total 
des produits. 


Dans les mêmes conditions de température et 
de pression, deux volumes de méthane (CH1) 
réagissent avec quatre volumes de dioxygène 
pour produire quatre volumes de vapeur d'eau 
et deux volumes de dioxyde de carbone. 


a) Écrivez l'équation qui traduit cette 
réaction. 


b) Si on fait réagir 3 L de méthane, quel 
volume de vapeur d'eau obtient-on ? 


La combustion du butane gazeux (C4H4o) 
produit du dioxyde de carbone et de la vapeur 
d'eau. 


a) Écrivez l'équation balancée de cette 
réaction. 


b) Quel est le volume de dioxygène 
nécessaire pour brûler 10,0 L de butane ? 


Un barbecue est alimenté par une bonbonne 
contenant du propane (C3Hg). La combustion 
de ce gaz produit un gaz à effet de serre, 


15: 


16. 


17. 


18. 
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le dioxyde de carbone, selon l'équation 
suivante : 

CaHa(e) * 5 O2) > 3 CO) + 4 H20 (5) 
Si la pression est de 1029 kPa, que la 
température est de 28 °C et que 375 L de 
dioxyde de carbone sont produits, quel volume 
de dioxygène a été consommé ? 


Le tétraphosphore s'enflamme spontanément 
au contact de l'air pour former du décaoxyde 
de tétraphosphore, selon l'équation suivante: 


Pas) + 5 O2(9) ? P4Oio(s) 


Quel volume de dioxygène, mesuré à TPN, 
faut-il pour obtenir 25,0 g de P4040? 


À cause du réchauffement climatique et de 
la crise du pétrole, on cherche de nouvelles 
avenues pour alimenter les voitures. L'une 
d'entre elles est de remplacer le moteur 

à essence par un moteur alimenté au 
dihydrogène. À l'aide de l'équation suivante, 
déterminez quelle masse de sodium est 
nécessaire à la formation d'une quantité 
suffisante de dihydrogène pour remplir le 


réservoir d'une voiture de 50,0 L à TAPN: 
2 Na() +2 HO4 — H2(9) +2 NaOH (20) 


Le potassium métallique réagit violemment 
avec l'eau pour produire du dihydrogène 
et de l'hydroxyde de potassium, selon 
l'équation suivante: 


2 K({s) +2 HO — H2(9) +2 KOH (co) 
Quelle est la masse de potassium nécessaire 


pour produire 49,0 L de dihydrogène 
à TPN? 


Certains appareils respiratoires utilisés en 
anesthésie ou en plongée sous-marine sont 
dotés d'un recycleur. Ce dispositif permet 

de capter le dioxyde de carbone présent dans 
le mélange gazeux expiré. Îl est alors possible 
de réutiliser ce mélange sans danger 
d'intoxication par inhalation du dioxyde de 
carbone et de récupérer le dioxygène qui n'a 
pas été absorbé lors de l'inspiration. La chaux 
(CaO) est souvent utilisée dans ces systèmes. 
Elle réagit en présence de dioxyde de 
carbone, selon l'équation suivante: 


CaO(s + CO; (9) — CaCO3(s) 


Si 75,0 L de dioxyde de carbone sont expirés 
durant une opération sous anesthésie générale 
effectuée aux conditions ambiantes, quelle 
masse de chaux sera utilisée pour absorber 

ce gaz ? 


Le procédé Haber est une technique 
employée pour produire de l'ammoniac à 
l'échelle industrielle. || consiste notamment 

à faire réagir du diazote avec du dihydrogène 
à une température et une pression très 
élevées, selon l'équation suivante: 


N2(9) + 3 H2(9) 2 NH3(9) 


a) Quel est le volume d'ammoniac produit 
par la réaction complète de 45,0 g de 
diazote à 101,3 kPa et O °C ? 


b) Quel serait le volume d'ammoniac 
produit à 35 500 kPa et 500 °C, 
si l'on tient compte des données de la 
question a) ? 


| À la fin du 20° siècle, on utilisait de l'hydrazine 
pour la propulsion des capsules dans l'espace. 
L'hydrazine a comme propriété de se 
décomposer très rapidement et de produire 
suffisamment de gaz pour le déplacement 

de l'habitacle des astronautes. Voici l'équation 
de la réaction: 

NH 4) N2(o) + 2 H2(o) 

Si 100 g d'hydrazine se décomposent dans 
un contenant de 200 ml à une température 
de 600 °C, quelle sera la pression 
occasionnée par cette réaction ? 


Exercices sur l’ensemble 
du chapitre 3 


Pour chacune des applications suivantes, 
expliquez comment les propriétés du gaz cité 
en justifient l’utilisation. 


a) Dans les sacs de croustilles, on injecte 
du diazote. 


b) L'un des réservoirs d'une fusée contient 
du dioxygène. 


c) Le traitement à l'ozone est une nouvelle 
technique de stérilisation. 
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23; 


24. 


Voici des symboles de danger utilisés en 
laboratoire. 


80. 
o 


Lequel ou lesquels de ces symboles 
devraient paraître sur chacun des contenants 
suivants ? 


a) Une bonbonne de méthane. 


b) Une bouteille d'air utilisée en plongée 
sous-marine. 


c) Une bonbonne d'hélium servant à gonfler 
des ballons. 


d) Une bonbonne d'ozone. 


Le sodium s'enflamme instantanément au 
contact de dichlore gazeux pour produire 
du chlorure de sodium. 


a) Écrivez l'équation de cette réaction. 


b) Quel est le rôle du dichlore dans cette 
réaction ? 


c) Quel volume de dichlore est nécessaire 


pour obtenir 20,0 g de chlorure de sodium 
à TAPN ? 


Certains mille-pattes dégagent du cyanure 
d'hydrogène (HCN), un gaz hautement 
toxique, comme mécanisme de défense. 
Pour sa part, l'être humain le produit de façon 
industrielle comme pesticide en faisant réagir 
du méthane (CH4) avec de l'ammoniac 
(NH) et du dioxygène à de très hautes 
températures (1100 °C). Cette réaction 
produit aussi de la vapeur d'eau. 


a) Écrivez l'équation balancée du procédé 
industriel permettant de produire du 
cyanure d'hydrogène. 


b) Quel volume de HCN peut-on obtenir 
avec 100 L de dioxygène ? 
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25. Les premiers ballons dirigeables étaient 


26. 


27. 
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remplis de dihydrogène. Ce gaz était produit 
par la réaction suivante: 


Fe(,) + H2SO aa) + FeSO4(2a) + H2(g) 


a) Quelle masse de fer fallait-il pour produire 
suffisamment de dihydrogène pour remplir 


un ballon de 310 x 10€ L à TAPN ? 


b) Expliquez pourquoi le dihydrogène a été 
remplacé par de l'hélium dans les dirigeables. 


Le kérosène est un mélange d'hydrocarbures 
liquides qui provient de la distillation du 
pétrole. On l'utilise notamment comme 
carburant dans le domaine de l'aviation. 


a) Considérant que le kérosène est principa- 
lement constitué de dodécane (CH4), 
écrivez l'équation de sa combustion. 


b) Quel est le volume de dioxyde de carbone 
produit par la combustion complète de 
510 g de dodécane aux conditions 
normales de température et de pression ? 


c) Quel serait le volume de dioxyde de 
carbone produit à une altitude où la 
pression ne serait que de 7/00 kPa et la 
température, de —22,0°C, si l'on tient 


compte des données de la question b) ? 


Pierre et Marie veulent comparer la quantité 
de dioxyde de carbone émise par leurs 
automobiles. La voiture de Pierre fonctionne 
à l'essence ordinaire et consomme 

7,5 L/100 km, tandis que celle de Marie 
fonctionne au diesel et consomme 


5,0 L/100 km. 


Calculez le volume de dioxyde de carbone 
produit par chaque voiture aux conditions 
ambiantes pour une distance 


de 100 km. 


(On considère que l'essence est 
principalement constituée d'octane [CgHig], 
dont la masse volumique est de 0,69 g/mil, 
tandis que dans le cas du diesel, il s'agit de 
dodécane [C2H24] avec une masse 
volumique de 0,76 g/ml.) 
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28. 


On effectue la combustion de 5,00 g de 
carbone dans un contenant fermé: 


Cs) + O2(9) + CO2 (3) 
a) Quel doit être le volume minimal du 


contenant pour que la combustion soit 
complète à TAPN ? 


b) Comment variera la pression au cours 
de la réaction ? 


EN Défis 


29. 


30. 
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Dans un environnement contrôlé à 24,0 °C, 
on met en présence 0,244 L de propane 
avec 1,250 L de dioxygène. Une étincelle 
suffit alors à produire une explosion 
impressionnante, selon l'équation suivante: 


CaHgçg) + 5 Ogg)? 3 CO 9) + 4 H2O(c) 


a) Quel est le réactif limitant de cette 
réaction, c'est-à-dire le réactif qui réagira 
complètement ? 


b) Quels seront les volumes de dioxyde 
de carbone et de vapeur d'eau produits 
par cette combustion ? 


Lena essaie de mettre au point un véhicule 
tout-terrain dans son petit atelier fermé. 


a) Si l'atelier mesure 3,00 m x 3,00 m x 
2,00 m, quel volume de dioxygène y a-t-il 
de disponible ? (1 m3 =1000 L) 


b) À cause de la respiration cellulaire, Lena 
produit environ 1,00 kg de dioxyde de 
carbone par jour. Si tout le dioxyde de 
carbone produit provient de la combustion 
du sucre, de quel volume de dioxygène 
Lena a-t-elle besoin quotidiennement, à 
TAPN ? Voici l'équation de la respiration 
cellulaire: 


CéHhoOé(s) +6 Oxo) 6 CO +6 HO (3) 


Étant donné que le véhicule tout-terrain 
de Lena consomme 1,00 L d'essence 

à l'heure, de combien de temps dispose- 
t-elle pour effectuer sa mise au point ? 
(On considère que l'essence est 
principalement composée d'octane 
[CaHig] et que sa masse volumique 


est de 0,69 g/mil.) 
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PASSIONNÉE DE SCIENCE 


Une pionnière de la chimie 


La chimie est une science relativement récente. Jusqu'au 17° siècle, la théorie 
énoncée avant notre ère par Aristote, le grand philosophe grec, tient toujours: selon 
cette théorie, le feu, l’eau, la terre et l’air sont les quatre éléments fondamentaux qui 
composent toute matière. 


En fait, les mots «chimie» et «alchimie» sont demeurés synonymes jusqu’au 18° siècle, 
au cours duquel est née la science exacte qu’est la chimie moderne. C’est à cette 
époque qu’a vécu Elizabeth Fulhame (1760-env. 1810). 


Chimiste avant son temps 


Née en Écosse, Elizabeth Fulhame poursuit d’abord l’objectif de fabriquer une 
étoffe d’or, d’argent ou d’autres métaux par procédé chimique. Durant près de 14 ans, 
elle mène de nombreuses expériences, qui consistent à faire réagir des solutions de sels 
métalliques afin de les intégrer chimiquement à un tissu. Elle crée ainsi un nouvel art 
de teinture et de peinture. 


Ses expériences l’amènent à publier, en 1794, un volume intitulé: Un essai sur la 
combustion. Elle y décrit sa méthode de travail et ses observations avec clarté et pré- 
cision. Au 18% siècle, la publication d’un ouvrage scientifique par une femme n’est pas 
chose courante. La qualité de l’ouvrage d’Elizabeth Fulhame est tout de même 
reconnue par plusieurs de ses collègues masculins. 


Comme une poignée de scientifiques de son époque, dont Antoine Lavoisier, qui est 
considéré comme le père de la chimie moderne, Elizabeth Fulhame remet en cause la 
théorie du phlogistique dans son essai. Selon cette théorie, invraisemblable de nos 
jours, tous les matériaux qui brûlent relâchent du phlogistique, une substance incolore, 
inodore et sans poids. 


Les travaux décrits dans son ouvrage montrent également qu’Elizabeth Fulhame 
comptent parmi les précurseurs de l’invention de la photographie en 1826, puisqu’elle 
a eu l’idée de l'impression d’images à l’aide de sels métalliques. Ses travaux sont aussi 
à l’origine de la compréhension de la catalyse, une modification de la vitesse d’une 
réaction chimique sous l’effet d’une substance. 


On connaît très peu la vie d’Elizabeth Fulhame, sinon qu’elle a été mariée à Thomas 
Fulhame, un médecin qui a aussi étudié la chimie. Très peu citée dans les ouvrages de 
chimie, elle a pourtant été reconnue par les scientifiques de son temps, puisqu’elle a été 
élue membre honoraire de la prestigieuse Chemical Society of Philadelphia. 


PRÉNOM Elizabeth 
NOM Fulhame 
LIEU DE NAISSANCE Ecosse (Royaume-Uni) 


DOMAINE DE Teinture des tissus 
SPÉCIALISATION 


RÉALISATION Essai sur la combustion 
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essais avant 
de parvenir 
à un degré 
satisfaisant 
de perfection 
d'un art.» 
Elizabeth Fulhame 
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PASSIONNÉ DE SCIENCE 


Un chimiste persévérant 


Fils et petit-fils de dirigeants d’une usine de produits chimiques, William Ramsay 
(1852-1916) commence des études universitaires en lettres, mais il s’oriente 
rapidement vers la chimie. Avec raison. Il obtiendra le prix Nobel de chimie en 1904 
pour ses découvertes. 


Une nouvelle famille d’éléments 


Dès la fin de ses études, William Ramsay construit un appa- 
reillage destiné à la manipulation des fluides gazeux. Il fait une 
étude bibliographique complète sur l'air, en particulier sur l’azote. 
En 1894, il met en évidence la présence d’un nouvel élément gazeux 
peu réactif dans l’azote «atmosphérique». Il le nomme «argon», qui 
signifie «inactif» en grec. Le rapport sur cette découverte fait 
sensation à l’époque et suscite l’intérêt de nombreux chimistes. 


Peu après, en 1895, William Ramsay extrait un gaz inerte d’un 
minerai d'uranium. Il s'attend à ce qu’il corresponde à l’argon, mais 
il identifie plutôt comme de l’hélium. Ce gaz a déjà été observé 
dans le Soleil par des astronomes en 1868, mais c’est la première 
fois qu’on l’identifie sur Terre. 


À cette époque, la classification des éléments de Mendeleïev 
n’est pas encore unanimement adoptée par les chimistes. Avec sa 
découverte de nouveaux éléments inertes, Ramsay en vient à 
penser qu’il en existe une famille complète entre les halogènes et les 
métaux alcalins. 


L'expérience confirme ses prévisions: ses travaux aboutissent à la découverte du 
krypton, du néon et du xénon. Puis, en 1910, Ramsay établit qu’un gaz radioactif . | 
décrit récemment, et qu’on nommera «radon» en 1923, correspond au dernier élément consiste à 
de la famille des gaz nobles. récolter 


«La recherche 


Depuis, la découverte des gaz rares a permis la conception de diverses applications l'expérience 


industrielles. de nos 


prédécesseurs 


PRÉNOM William et à établir 


NOM Ramsay une nouvelle 


base de 
LIEUX DE TRAVAIL Collège Anderson de Glasgow, . 
Université de Glasgow, connaissances 


Université de Bristol, pour nous et 
Université de Londres (Royaume-Uni) ? 
pour ceux qui 


nous suivront. » 


LIEU DE NAISSANCE Glasgow (Royaume-Uni) 


FORMATION Doctorat en chimie (Université de Tübingen) 


DOMAINE DE Chimie inorganique (étude des gaz) 


SPÉCIALISATION William Ramsay 
RÉALISATIONS Découverte d'éléments gazeux inertes (gaz nobles) et 


détermination de leur position dans le tableau périodique 
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__ L'ASPECT 
ÉNERGÉTIQUE DES 
TRANSFORMATIONS 


La combustion d’une bougie fait intervenir 
une série de transformations, dont certaines 
absorbent de l’énergie tandis que d’autres en 
dégagent. Ainsi, la cire doit d’abord fondre 
pour ensuite se vaporiser. Le gaz produit 
peut alors brûler et dégager une douce 
chaleur tout en émettant de la lumière. Quel 
est le rôle de l’énergie dans les transfor- 
mations ? Comment peut-on déterminer la 
quantité d’énergie mise en jeu? Dans les 
prochains chapitres, nous répondrons à de 
telles questions relatives à l’aspect énergé- 


tique des transformations. 
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41 L'énergie et ses formes. 
La chaleur 
4.2 Les transformations et l'absorption ou 
le dégagement d'énergie. 
L'équation thermique 
La variation d'enthalpie d'une transformation 
La chaleur molaire de réaction. 


4.3 Le bilan énergétique d'une andomation. 
Les diagrammes énergétiques. h 
L'interprétation d'un diagramme clique. 


Résumé 
Matière à réflexion. 
Exercices 


LA CHALEUR MOLAIRE 


51 La calorimétrie 
La chaleur de réaction en solution aqueuse. 
5.2 La loi de Hess 
Une application pratique de la loi de Hess 
La représentation graphique d'un mécanisme de réaction 


Matière à réflexion. 
Exercices 


Passionnés de science 


ot LA P LR E 


Les réactions 
endothermiques 
et exothermiques 


Les transtormations physiques ou chimiques qui se produisent 
dans notre vie de tous les jours entraînent un transfert 
ou une transformation d'énergie. Que ce soit la cuisson d'une pizza 
ou la formation de glace sur une mare, tout est question d'énergie. 
D'où provient cette énergie ? Pourquoi certaines réactions 


libèrent-elles de l'énergie alors que d'autres en absorbent ? 


Dans un four à pizza, 
la combustion du bois 
dégage de l'énergie, 
qui est absorbée par 
la pizza et permet 

sa cuisson. 


Dans ce chapitre, nous nous pencherons d’abord sur les différentes formes que 
l'énergie peut prendre, notamment sur la chaleur. Nous étudierons ensuite l’aspect 
énergétique des transformations endothermiques et exothermiques. Nous verrons 
enfin comment évaluer la quantité d’énergie associée à une réaction en effectuant 
un bilan énergétique ou en interprétant des diagrammes. 


EMA L'énergie et ses formes 


L’énergie peut se manifester sous une multitude de formes et provenir de sources 
tout aussi variées. Par exemple, le Soleil émet de l’énergie solaire, une combinai- 
son d’énergie thermique et d'énergie rayonnante, tandis que le mouvement des 
électrons constitue une source d’énergie électrique. 


ÉTYMOLOGIE 
«Energie» vient du mot 
grec energeia, qui signifie 
«force en action». 


L’ énergie, c’est la capacité d’accomplir un travail: 
l'énergie hydraulique fait tourner les pales d’une tur- 
bine. C’est aussi la capacité de provoquer un change- 
ment: l’énergie solaire fait fondre la neige au printemps. 


Dans le Système international d’unités, l’énergie s’exprime en joules (J). Le joule 
équivaut à la force nécessaire pour déplacer un objet sur une certaine distance. 
Ainsi: 

1J=1Nx1m 
ÉTYMOLOGIE 
«Potentiel» vient du mot 
latin potentia, qui signifie 
«puissance». 


Les scientifiques distinguent deux grands types d’éner- 
gie, soit l’énergie cinétique et l’énergie potentielle. 
L’énergie cinétique peut se transformer en énergie 
potentielle, et vice versa. 


L'ÉNERGIE CINÉTIQUE 


L'énergie cinétique (voir aussi le chapitre 1) est 
l'énergie associée au mouvement. Une auto- 
mobile qui se déplace sur une route, une par- 
ticule de matière animée de vibration, de rota- 
tion et de translation de même qu’une onde 
qui se propage possèdent toutes de l’énergie 
cinétique. Cette énergie peut entraîner direc- 
tement un travail ou un changement, sans 
avoir à passer par une autre forme. 


L'énergie cinétique d'une voiture est l'énergie liée 
à son mouvement. 


L'ÉNERGIE POTENTIELLE 


L'énergie potentielle est l’énergie de réserve. 
Une roche surélevée, des atomes retenus 
ensemble par un lien chimique et un ressort 
étiré sont des exemples d’objets ayant emma- 
gasiné de l’énergie potentielle. Toutefois, pour 
que cette énergie puisse produire un travail, 
elle doit d’abord être transformée en une 
forme d’énergie cinétique. 


Une roche surélevée possède de l'énergie potentielle, 
P gie p 

qui pourrait se transformer en énergie cinétique 

si la roche dévalait la pente. 
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L’énergie cinétique et l’énergie potentielle peuvent prendre diverses formes, dont 
quelques-unes sont énumérées dans le TABLEAU 4.4. 


Forme d'énergie 
cinétique 


Energie électrique 


Énergie 


Description 


Energie résultant du mouvement 
ordonné des électrons d'un atome 
à un autre. 


Energie résultant du mouvement d'un 


Forme d'énergie 
potentielle 


Énergie chimique 


Énergie élastique 


DIFFÉRENTES FORMES D'ÉNERGIE CINÉTIQUE ET D'ÉNERGIE POTENTIELLE 


Description 


Énergie emmagasinée dans les 
liaisons d'une molécule. 


Energie emmagasinée dans un objet 


hydraulique cours d'eau. subissant une compression ou un 
étirement. 

Energie Energie contenue et transportée Energie Energie emmagasinée dans un objet 

rayonnante dans une onde électromagnétique. gravitationnelle en raison de sa masse et de sa 


hauteur par rapport à une surface 
de référence. 


Energie sonore 


Énergie contenue et transportée 
dans une onde sonore. 


Énergie 
magnétique 


Énergie emmagasinée 
dans un champ magnétique. 


Énergie thermique 


Energie résultant du mouvement 
désordonné de toutes les particules 


Énergie nucléaire 


Energie emmagasinée dans le noyau 
des atomes. 


d'une substance. 


L'énergie peut passer d’une forme à une autre (transformation d’énergie) ou d’un 
milieu à un autre (transfert d'énergie). Par exemple, énergie électrique est trans- 
férée de la centrale hydroélectrique jusqu’à nos maisons. Elle peut alors être 
transformée en d’autres formes d’énergie, comme l’énergie rayonnante qui nous 
éclaire ou l’énergie thermique qui nous réchauffe. 


Lors d’un transfert ou d’une transformation, l’énergie ne peut être ni créée ni 
détruite. C’est la loi de la conservation de l’énergie. Par conséquent, l’énergie 
absorbée par un milieu doit provenir d’un autre milieu qui a préalablement dégagé 
de l’énergie. Dans un système isolé, c’est-à-dire un système qui ne permet pas 
d’échange d’énergie avec le milieu environnant, la quantité totale d’énergie 
demeure constante. Autrement dit, l’énergie absorbée est égale à l’énergie dégagée: 


Énergie absorbée = Énergie dégagée 


La chaleur 


Dans le cas d’un transfert d’énergie thermique, on parle de «chaleur». Cette der- 
nière se transmet naturellement d’un milieu où la température est plus élevée vers 
un milieu où elle est moins élevée. 


DÉFINITION 
La chaleur est un transfert d’énergie thermique. 


Lorsqu'on fait cuire des aliments, ceux-ci absorbent l’énergie thermique dégagée 
par la cuisinière. La variation d’énergie thermique des aliments correspond à la 
chaleur qu’ils ont absorbée. Cette variation d’énergie peut se traduire par une 
variation de température, une transformation de la matière, ou par les deux dans 
certains cas. Les FIGURES 4.5 et 4.6 (à la page suivante) montrent la variation de 
température et la transformation qui se produisent lorsqu’on chauffe de l’eau. 
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_Œa UNE COURBE DE CHAUFFAGE DE L'EAU 


T (LC) 


100 
90 
80 
70 
60 
50 
40 


Augmentation Température 


30 de température constante 
20 ! : 
: , RER | … Ël ti Ebulliti 
Lorsqu'on chauffe de l'eau, la majorité de l'énergie thermique 10 RS EE roue 
que le liquide absorbe fait augmenter sa température, tandis 0 
qu'une petite partie de cette énergie accélère son O 50 100 150 200 250 300 350 


t(s) 


évaporation. Lorsque la température atteint 100 °C, l'eau 
se met à bouillir. La chaleur absorbée est alors entièrement 
consacrée au changement de phase. 


On ne doit pas confondre la température et la chaleur: 


e la température (T), qui se mesure en degrés Celsius (°C) ou en kelvins (K), 
dépend de la vitesse des particules d’une substance, c’est-à-dire de leur degré 
d’agitation due aux mouvements de vibration, de rotation et de translation; 


e la chaleur (Q), qui se mesure en joules (J), dépend également de la vitesse des 
particules (AT), mais aussi de la quantité de matière (m) et de la nature de 
celle-ci (c), comme le montre la formule suivante. 


Chaleur absorbée ou dégagée par une substance 


Q=mcAT où O représente la chaleur absorbée ou dégagée (en J) 
m représente la masse (en g) 
c représente la capacité thermique massique (en J/g°C) 
AT représente la variation de température (en °C) 


La capacité thermique massique correspond à la quantité d’énergie thermique 
qu’il faut fournir à un gramme d’une substance pour augmenter sa tempé- 
rature d’un degré Celsius. C’est une propriété caractéristique, qui dépend de la 
nature de la substance. Le TABLEAU 4.7 (à la page suivante) en présente quelques 
exemples. 


Le calcul de la variation de température s’effectue à l’aide de la formule suivante. 


Variation de température 


AT=T;-T; où Treprésente la température finale (en °C) 
T; représente la température initiale (en °C) 
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EYAR LA CAPACITÉ THERMIQUE MASSIQUE DE QUELQUES SUBSTANCES 


Substance Capacité thermique massique Substance Capacité thermique massique 
(en — (en En 
Eau liquide 419 Verre 0,84 
Éthanol 2,46 Sable 0,80 
Glace 2,06 Fer 045 
Huile végétale 2,00 Cuivre 0,38 
Bois 176 Argent 0,24 
Air 101 Tungstène 013 


Lorsque la température augmente, la variation de température est positive, de 
même que la chaleur correspondante. On peut en déduire que la substance a 
absorbé de l’énergie thermique, c’est-à-dire qu’elle a absorbé de la chaleur du 
milieu environnant. 


Au contraire, une variation de température négative indique que la substance a 
dégagé de la chaleur. Sa température et son énergie thermique ont donc diminué. 
On leur associe alors une chaleur de valeur négative. 


Ainsi, par convention: 
e une chaleur positive indique de l’énergie absorbée; 


e une chaleur négative correspond à de l’énergie dégagée. 


Les FIGURES 4.8 et 49 résument les effets d’une variation de température sur la 


chaleur. 
Augmentation de température Diminution de température 
Variation de température positive (AT positif) Variation de température négative (AT négatif) 
Energie absorbée Energie dégagée 


Chaleur positive (Q positif) Chaleur négative (Q négatif) 


Des aliments placés au réfrigérateur perdent de la chaleur. 


Des aliments qui cuisent emmagasinent de la chaleur. 
Ils absorbent de l'énergie provenant du milieu Ils dégagent de l'énergie dans le milieu environnant. 
environnant. 


CHAPITRE 4 L LES RÉACTIONS ENDOTHERMIQUES ET EXOTHERMIQUES 111 


HISTOIRE DE SCIENCE 


L'exploitation des ressources énergétiques 


L'énergie est nécessaire à l’être 
humain. C’est pourquoi il a appris à 
exploiter différentes ressources éner- 
gétiques au cours des âges. 


Tout commence avec la maîtrise 
du feu il y a environ 450 000 ans. 
L’être humain préhistorique dé- 
couvre comment enflammer du 
bois en utilisant un silex ou en frot- 
tant deux morceaux de bois. Il peut 
ainsi se chauffer, cuisiner et mieux 
conserver les aliments. 


Vient ensuite l’exploitation du 
vent. Ce dernier sert d’abord à la 
propulsion des bateaux à voile à 
partir de l’an 3000 avant notre ère. 
Puis apparaissent les premiers mou- 
lins à vent en Orient, en Égypte et 
en Perse (lran antique) dès l’an 
600. Utilisés en Grande-Bretagne 
au 9° siècle, les moulins à vent 
se répandent en Europe vers le 
12€ siècle, particulièrement aux 
Pays-Bas. Les moulins ont pour 
fonction de moudre les céréales et 
les grains, de pomper l’eau et 
d’actionner des scieries. Ils sont les 
ancêtres des éoliennes qui, de nos 
jours, servent à produire du cou- 
rant alternatif pour les réseaux 
électriques. 


Remontant à l'Antiquité (environ 
2 siècles avant notre ère), le moulin à 
eau est le premier système de 
domestication de l’énergie hydrau- 
lique. On Putilisait pour les mêmes 
besoins que le moulin à vent. 


L'EXPLOITATION DES RESSOURCES ÉNERGÉTIQUES À TRAVERS LES ÂGES 


_450 000 _3000 
Domestication Bateau à voile 
du feu 


4 


Au début du 19° siècle, avec 
l'apparition de la machine à 
vapeur, on découvre expérimen- 
talement que la chaleur peut 
engendrer de la force motrice en 
abondance. Le charbon devient 
alors la source d’énergie la plus 
utilisée. De nos jours, il sert tou- 
jours à produire de lélectricité 
dans des centrales thermiques. 


L'industrie pétrolière naît lorsque 
PAméricain Edwin Drake (1819- 
1880) fore le premier puits de pé- 
trole en Pennsylvanie, en 1859. 
Vers 1900, avec l'avènement du 
moteur à explosion et de 
l'automobile, le pétrole prend la 
place importante qu’on lui connaît 
aujourd’hui. 


L'hydroélectricité, née vers la 
fin du 19° siècle, est favorisée par la 
diminution de l'offre en charbon et 
par l'apparition des turbines hydrau- 
liques, vers 1895. Au Ouébec, un 
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Plus de 95 % de l'électricité produite aujourd'hui au Québec est de l'hydroélectricité. 


premier barrage hydroélectrique 
est mis en chantier à Shawinigan 
Falls dès 1898. 


La découverte de la radioacti- 
vité en 1896 par le physicien fran- 
çais Henri Becquerel (1852-1908) 
ouvre la voie à l'exploitation de 
l'énergie nucléaire provenant de la 
fission d’un atome. Les premières 
centrales nucléaires datent des 
années 1950. 


Bien que l'utilisation de l’énergie 
solaire dans les habitations soit 
récente (1973), la découverte de la 
transformation de la lumière du 
soleil en courant électrique (l’effet 
photovoltaïque), par le physicien 
français Antoine Becquerel (1788- 
1878), date de 1839. 


Enfin, depuis quelques décen- 
nies, on utilise la géothermie, soit 
lexploitation des eaux chaudes du 
sous-sol pour le chauffage et la 
production d'électricité. 


Vers 1900 1973 
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e 
BP Les transformations et 
’ab I le dé t 
l'absorption ou le dégagemen 
LA { 
d'énergie 
Les transformations de la matière entraînent un transfert d’énergie, souvent accom- 
pagné d’une transformation d’énergie. Certaines transformations absorbent de 
l'énergie tandis que d’autres en dégagent. Les arbres ÉTYMOLOGIE 
absorbent l’énergie solaire et l’emmagasinent sous ne mec 
forme de glucose grâce à la photosynthèse. Le bois | mots grecs endon, qui signifie 


qui brûle dégage une chaleur qui réchauffe Pair «en dedans», et thermos, qui 
ambiant. signifie «chaleur». 


Comme le montrent les TABLEAUX 410 et 4:11, 
l'énergie thermique est la forme d’énergie la plus 
souvent associée aux transformations de la 


ÉTYMOLOGIE 


«Exothermique» vient des 
mots grecs exô, qui signifie 


matière. C’est pourquoi on les qualifie de réactions «au dehors», et thermos, qui | LABO 
«endothermiques » ou «exothermiques ». signifie «chaleur». | 10. LES RÉACTIONS 
| ENDOTHERMIQUES 
/ ET EXOTHERMIQUES 
DÉFINITION 
Une réaction endothermique est une transformation qui absorbe de 
l'énergie. 
DÉFINITION 


Une réaction exothermique est une transformation qui dégage de l’énergie. 


DES TRANSFORMATIONS QUI ABSORBENT DE L'ÉNERGIE 
(REACTIONS ENDOTHERMIQUES) 


Transformation Forme(s) d'énergie absorbée(s) 


La fonte de la neige au printemps Énergie solaire (énergie thermique) 


L'évaporation d'un parfum Énergie thermique 


La décomposition de l'eau par électrolyse Energie électrique 


La cuisson des aliments Energie thermique 


La neutralisation du vinaigre par le bicarbonate | Énergie thermique 


de sodium 


DES TRANSFORMATIONS QUI DÉGAGENT DE L'ÉNERGIE 
(REACTIONS EXOTHERMIQUES) 


Transformation Forme(s) d'énergie dégagée(s) 


La combustion du propane Énergie thermique, énergie rayonnante 


La dissolution de l'hydroxyde de sodium Énergie thermique 


La neutralisation de l'acide chlorhydrique Énergie thermique 


par l'hydroxyde de sodium 


La réaction d'oxydoréduction dans une pile Énergie électrique, énergie thermique 


Énergie thermique 


La respiration cellulaire 
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Dans ce contexte, le terme «réaction» fait référence autant à des transformations 
physiques qu’à des transformations chimiques. La différence majeure entre ces 
deux types de transformations réside dans la quantité d’énergie absorbée ou 
dégagée. En effet, la plupart du temps, les transformations chimiques font inter- 
venir de plus grandes quantités d’énergie que les transformations physiques. Par 
exemple, la décomposition d’une mole d’eau liquide nécessite 285,8 KJ, tandis que 
son évaporation n’exige que 44,0 kJ. 


Les transformations qui absorbent de l’énergie en requièrent un apport constant. 
Par exemple, un arbre cesse de croître si on le prive de lumière, puisque la photo- 
synthèse n’est plus possible. 


Il arrive aussi que des transformations exothermiques nécessitent une certaine 
quantité d’énergie pour être amorcées. Ainsi, pour allumer un feu, on doit fournir 
de l’énergie, comme celle provenant de l’étincelle d’une allumette. Toutefois, une 
fois qu’elle a débuté, la combustion se poursuit d’elle-même, sans nécessiter 
d’autre apport d’énergie, contrairement à une réaction endothermique. 


ARTICLE TIRÉ D'INTERNET 


Faut-il boire brûlant 
quand il fait chaud ? 


Il est de tradition, dans certains pays, de boire des 
boissons chaudes, y compris lorsque la température est 
torride. Une bonne idée ? Pour en avoir le cœur net, 

il faut faire appel à quelques principes physiques 
simples. 


Les êtres humains sont homéothermes: ils sont capables 
de réguler leur température pour la maintenir à peu près 
constante. Lorsqu'un corps humain se trouve dans une 
atmosphère où la température est supérieure à sa 
température interne, il a tendance à s’échauffer. Il doit 
évacuer cette énergie supplémentaire pour ne pas voir 
sa température interne monter dangereusement. 


Une bonne boisson chaude est la meilleure façon de 
déclencher la sudation, qui va rafraîchir l’ensemble 

du corps. En effet, la sueur qui s’évapore emmène avec 
elle un peu de la chaleur du corps. 


Le résultat est moins efficace avec une boisson fraîche. 


En ingurgitant un liquide froid, on oblige le corps Boire une boisson chaude, même par temps 
à le réchauffer d’abord. Or, ce travail se traduit par. torride, fait partie des coutumes de certains 
un échauffement. pays. 


Adapté de: Le Figaro, Faut-il boire brûlant quandil fait chaud ? 
[en ligne], 7 octobre 2008. 


114 PARTIEL | L'ASPECT ÉNERGÉTIQUE DES TRANSFORMATIONS 


L’équation thermique 


On peut traduire une réaction endothermique ou exothermique à l’aide d’une =. 
équation thermique. Selon qu’elle est absorbée ou dégagée, l'énergie a un empla- Te 
cement différent dans l’équation. Dans le cas d’une réaction endothermique, 
l'énergie absorbée est placée avec les réactifs. Au contraire, comme une réaction 


exothermique dégage de l’énergie, on l’inscrit à la fin, du côté des produits. Les 
FIGURES 4.12 et 413 donnent des exemples d’équations thermiques. 


É RÉACTION ENDOTHERMIQUE ( RÉACTION EXOTHERMIQUE ) 
HO) +6k]= H0( CH4(o) +2 Oo) + CO(9) +2 H0(p +890 kJ 


La fusion d'une mole de glace absorbe 6 k]. La combustion d'une mole de méthane (CH4) dégage 890 k]. 


La quantité d’énergie inscrite dans l’équation dépend du nombre de moles de la 
substance présente. Par exemple, si la synthèse d’une mole de dioxyde d’azote (NO;) 
à partir de ses éléments nécessite 33,2 kJ, l’équation thermique se traduira ainsi: 


Note) + 2 Opte) + 66,4 kJ + 2 NOye) 


Comme l’équation comporte deux moles de dioxyde d’azote, la quantité d'énergie 
absorbée a été multipliée par deux. 


À l’aide d’une équation thermique et des principes de la stœchiométrie, il est pos- 
sible d’estimer la quantité d'énergie qui résulte de la réaction de différentes quan- 
tités de matière. 


Quelle quantité d'énergie serait dégagée par la combustion complète de 5000 g de méthane ? MÉTRO R329. 


Équation 1 CHato) HT T2 Oo) re à CO:(0) HTC? HO +. 890k) 

Correspondances 2 Îmol 2 mol Îmol 2 mol 890 k) 
3 1605 g 6400 g 4401 9 3604 g 

Données du problème 4 50,00 g 7 k] 
5 16,05 g 890 k] 

5000 &x 890 kJ | 
Calculs 6 1005 = LIVE) 
Réponse 7 La combustion de 5000 g de méthane dégagerait 2770 k]. 
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La stæchiométrie permet aussi de déduire la quantité de matière en jeu d’après la 
quantité d'énergie absorbée ou dégagée. 


La décomposition du dioxyde de carbone s effectue de la façon suivante: 


CO) + 3935 kJ — 2 EN + Oo) 


Si la réaction absorbe 200 k], quelle masse de carbone a alors été produite ? 


Équation £ CO) + 393,5 kj — Cr + Oo) 
Correspondances 2 Îmol 393,5 k) Îmol Îmol 

3 4401 9 1201 g 32,00 g 
Données du problème 4 200 kJ ?g 

5 393,5 kJ 1201 g 

1201 g x 2004 

Calculs 6 3035 & 6104 g 
Réponse 7 Une masse de 610 g de carbone a été produite. 


La variation d’enthalpie 
d’une transformation 


Qu'est-ce qui fait que certaines transformations absorbent de l’énergie tandis que 
d’autres en dégagent ? Cela dépend de l’énergie interne des réactifs et des produits. 
Cette énergie provient des liaisons et des forces qui caractérisent ces substances. 


Ainsi, lors de sa formation, une particule de matière (molécule ou atome) accu- 
mule une certaine quantité d'énergie. Cette énergie interne englobe: 


e l’énergie cinétique due aux mouvements des particules (mouvements de vibra- 
tion, de rotation et de translation); 


e l’énergie potentielle due aux forces qui retiennent les électrons autour du noyau 
des atomes; 


e l'énergie potentielle due aux forces qui unissent les atomes d’une molécule; 
e l’énergie potentielle due aux forces d’attraction entre les particules de matière. 


Comme l'énergie interne d’une substance est très difficile à déterminer, on mesure 
plutôt la chaleur absorbée ou dégagée par une réaction. 
Lorsque la transformation se produit à température et 
pression constantes, la chaleur de réaction est appelée «Enthalpie» vient du mot 
«variation d’enthalpie ». Elle est symbolisée par AH et de in dÊLE 
est habituellement exprimée en kJ ou en kJ/mol. leu ess 


ÉTYMOLOGIE 


DÉFINITION 
La variation d’enthalpie (ou chaleur de réaction) correspond à l’énergie 
absorbée ou dégagée par une réaction, à pression et température constantes. 


Cette chaleur de réaction est principalement due à des changements d’énergie 
interne. On peut donc estimer l’énergie interne d’atomes ou de molécules à laide 
de l’enthalpie, qui est symbolisée par la lettre H. 


116 PARTIEL L'ASPECT ÉNERGÉTIQUE DES TRANSFORMATIONS 


DÉFINITION 
L’enthalpie d’un atome ou d’une molécule est reliée à son énergie interne. 


La variation d’enthalpie est égale à la différence entre l’enthalpie des produits et 
celle des réactifs. Cette relation est représentée par la formule qui suit. 


Variation d'enthalpie 


AH=H, —-H, où AH représente la variation d’enthalpie (en J ou en kJ) 
H, représente l’enthalpie des produits (en J ou en kJ) 
H, représente l’enthalpie des réactifs (en J ou en kJ) 


Lorsque la variation d’enthalpie est déterminée dans des conditions normalisées, 
on l'indique comme ceci: AH°. Ces conditions sont les suivantes: 


e une température de 25 °C; 
e une pression de 101,3 kPa; 


e une concentration des solutions aqueuses de 1 mol/L. 


Le corindon est un minéral contenant un composé de La combustion du bois dégage de l'énergie vers le milieu 
l'aluminium (Al,O3). L'extraction de l'aluminium de ce minéral extérieur. On peut en conclure que l'enthalpie des réactifs 
nécessite beaucoup d'énergie. On peut en déduire que est plus grande que celle des produits. 


l'enthalpie des réactifs est plus petite que celle des produits. 


L’ENTHALPIE EN FONCTION DE LA PROGRESSION 
DE LA REACTION 


Comme l’enthalpie est propre à chaque substance, les produits ne possèdent habi- 
tuellement pas la même enthalpie que les réactifs. Si l’enthalpie des réactifs est plus 
grande que celle des produits, la transformation dégage de l’énergie dans le milieu 
environnant. Ce constat est en lien avec la loi de la conservation de l’énergie, qui 
stipule que l’énergie ne peut être ni créée ni détruite. Elle ne peut être que trans- 
formée. Par conséquent, dans le cas d’une réaction exothermique, une partie de 
l'énergie interne des réactifs est transformée en une autre forme d’énergie, qui est 
transférée au milieu environnant. 


Prenons un exemple fictif : soit une enthalpie des réactifs de 100 kJ et une enthal- 
pie des produits de 20 kJ. L'interprétation du diagramme de l’enthalpie en fonc- 
tion de la progression de la réaction (voir la FIGURE 416, à la page suivante) permet 
d'établir le même constat que précédemment: lorsque l’enthalpie des réactifs est 
plus grande que celle des produits, la transformation dégage un surplus d’énergie. 
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L'ENTHALPIE EN FONCTION DE LA PROGRESSION DE LA RÉACTION 
SI H, > H, (REACTION EXOTHERMIQUE) 


H(kJ) 
Réactifs AH=H. -H 
100 UV; 

= 20 kJ -100 kJ 

= -80 k) 
lala Le surplus de 80k) est dégagé RéeieeProdii 2 OI) 
Énbage_|y7 “eslemilanenén 100k] = 20kJ_ +B80k) 
entraîne un (conforme à la loi de la 
dégagement conservation de l'énergie) 
d'énergie. 


Produits 
20 


Progression de la réaction 


Par convention, on associe une valeur négative à de l’énergie dégagée. Il en est de 
même pour la variation d’enthalpie. Lorsque le AH d’une transformation est 
négatif, la réaction est exothermique, c’est-à-dire qu’elle dégage de l’énergie. 
Toutefois, lorsqu'on indique l’énergie dans l’équation, on l’inscrit en valeur 
absolue. C’est sa position qui révèle que la réaction est exothermique, comme le 
montre l’exemple ci-dessous. 


Réaction exothermique 
Réactifs — Produits AH = —énergie 
ou 
Réactifs — Produits + Énergie 
Prenons maintenant le cas contraire, c’est-à-dire lorsque l’enthalpie des réactifs 
est plus petite que celle des produits. Dans ce cas, les réactifs doivent absorber de 
Pénergie provenant du milieu extérieur pour se transformer en produits (voir la 
FIGURE 417). La réaction est endothermique. 


L'ENTHALPIE EN FONCTION DE LA PROGRESSION DE LA RÉACTION 
SIH, <H, (REACTION ENDOTHERMIQUE) 


H(kJ) 
_ AH = GA —H, 
ÿ n 
150 absorption D PRÉ =150kJ— 50 k) 
de 100 kJ = HOOk) 
provenant Réactits + 100 kJ — Produits 
rue n" 50 kJ + 100 kJ = 150 kJ 
rieur. à : 

Me ae La hausse d'enthalpie entraîne (conforme à la loi de la 

 - uné absorptian d'énergie. conservation de l'énergie) 


Progression de la réaction 
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Dans le cas d’une réaction endothermique, la variation d’enthalpie est positive. II 
faut indiquer le signe + pour éviter toute confusion. 


Réaction endothermique 
Réactifs — Produits AH = +énergie 
ou 


Réactifs + Énergie — Produits 


Puisque la valeur réelle de l’enthalpie des réactifs et © LIEN MATHÉMATIQUE 


des produits est difficile à déterminer, par convention, 
on place les réactifs à zéro dans un diagramme de 
Penthalpie. La place des produits varie selon que 
l'énergie est absorbée ou dégagée. Il est à noter qu’il 
ne s’agit pas d’un graphique . C’est pour 
cette raison que l’axe horizontal ne passe pas par le 
zéro. Les FIGURES 418 et 419 donnent deux exemples 
de diagrammes tracés à l’aide de cette méthode. 


DE LA SYNTHÈSE DE L'EAU 
2 H2ça) + Oo) + 2 HO(u) + 483,6 k) 


FE) L'ENTHALPIE EN FONCTION DE LA PROGRESSION DE LA RÉACTION 


H(k)) 
2 H3(g + Oz(o) 


-483,6 


Progression de la réaction 


EE L'ENTHALPIE EN FONCTION DE LA PROGRESSION DE LA RÉACTION 


DE LA SYNTHÈSE DU DIOXYDE D'AZOTE 
N2(9) + 2 O2(9) + 664kJ + 2NO) 


H(kJ) 


2NO> 
664 E 


N2(9) + 2 O9) 


Progression de la réaction 
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La chaleur molaire de réaction 


Lorsque la variation d’enthalpie est exprimée en kJ/mol d’un réactif ou d’un pro- 
duit, on parle alors de «chaleur molaire de réaction». 


DÉFINITION 

La chaleur molaire de réaction correspond à la quantité d’énergie absorbée 
ou dégagée par la transformation d’une mole d’un réactif ou la formation 
d’une mole d’un produit. 


Les TABLEAUX 4.20 et 4.21 présentent des exemples de chaleur molaire associée à dif- 
férentes transformations. Des tableaux plus complets sont présentés en annexe 
(voir les annexes 4 et 5). 


LA CHALEUR MOLAIRE DE VAPORISATION DE CERTAINS LIQUIDES 


Substance Formule chimique Point d'ébullition Chaleur molaire 
à 101,3 kPa de vaporisation 
(en °C) (en kJ/mol) 


Ar —-186 
CH —-164 
78 
100 
357 


Argon 
Méthane 
Éthanol 


Eau 


Mercure 


LA CHALEUR MOLAIRE DE FORMATION DE QUELQUES SUBSTANCES 


Substance Équation chimique Chaleur molaire 
de formation 
(en kJ/mol de produit) 


1 
7 N2(9) * O2(9) ©? NO2(9) 


Dioxyde d'azote gazeux 


Sulfure de dihydrogène 
gazeux 


H2(g) + S(s) + H2S (9) 


Ammoniac gazeux + N2(g) + s Ho) * NH3(g) 


Vapeur d'eau H+ + O2(g) + H2O (9) 


Même si on exprime la chaleur molaire d’une réaction en fonction d’une substance 
en particulier, il ne faut pas oublier qu’elle est intimement liée à la transformation. 
Par exemple, sachant que la chaleur molaire de combustion du méthane est de 
—890 kJ/mol de CH, on peut déduire de l’équation 


CH4(g) +2 Oo(g) — CO(8) +2 HO (1) que: 


e la réaction de 1 mol de CH, dégage 890 kJ; 

e la réaction de 2 mol de O, dégage 890 kJ; 

e la production de 1 mol de CO, dégage 890 kJ; 
e la production de 2 mol de H,0 dégage 890 kJ. 


Lorsque la variation d’enthalpie est exprimée en kJ/g d’un réactif ou d’un produit, 
on parle alors de «chaleur massique de réaction». 
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DÉFINITION 

La chaleur massique de réaction correspond à la quantité d’énergie absorbée 
ou dégagée par la transformation d’un gramme d’un réactif ou la formation 
d’un gramme d’un produit. 


L'exemple suivant montre une méthode très simple pour passer de la chaleur 
molaire à la chaleur massique. On peut aussi calculer l’inverse, la chaleur massique 
à l’aide de la chaleur molaire, avec cette méthode. 


Si la chaleur molaire de vaporisation de l'eau est de 40,8 kJ/ mol, quelle est sa chaleur 
massique de vaporisation ? 


408kJ , . ,,. 408k]) 1gx408k] 

mor équivaut à 18029 ENS 2,264 k)J 

D'où PI AUE La chaleur massique de vaporisation de l'eau 
Ta 18079 est de 2,26 kJ/. 


Les thermopompes, les réfrigérateurs et les climatiseurs sont des applications 
qui mettent à profit les transferts d’énergie thermique dus aux changements 
de phase. L’étude des chaleurs molaires de vaporisation permet de choisir une 
substance capable d’absorber et de dégager de grandes quantités d'énergie. 
En effet, la vaporisation d’un liquide, un phénomène endothermique, permet 
d’absorber de la chaleur du milieu environnant pour ensuite la transférer dans 
un autre milieu par la condensation du gaz formé. Ce retour en phase liquide 
permet au cycle de recommencer. 


La FIGURE 4.22 illustre les transferts d’énergie qui se produisent dans une ther- 
mopompe. Ce fonctionnement se distingue de celui qui survient dans les réfri- 
gérateurs et les climatiseurs par le fait que la thermopompe peut servir à la fois 
de système de chauffage et de système de refroidissement grâce au robinet 
inverseur. 


En hiver la thermo- 
pompe puise la chaleur 
dans l'air ambiant ou 
dans le sol pour 
réchauffer l'air de la 
maison. En été, elle 
puise la chaleur dans la 
maison afin d'y rafraîchir 


Vapeur haute pression 
à haute température 


> l'air. 


pese Fluide libérant la chaleur 
Détendeur nee 
dans l'air à l'intérieur 
Liquide basse Liquide haute 
pression à basse pression à haute 


température température 
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CHAPITRE 


HISTOIRE DE SCIENCE 


Les feux d'artifice 


Les feux d’artifice existent depuis 
des siècles, mais on n’en connaît les 
bases scientifiques que depuis peu. 
La pyrotechnie, une branche de la 
science qui englobe tous les phéno- 
mènes liés à la combustion, a poussé 
les scientifiques à étudier systéma- 
tiquement les réactions chimiques 
qui engendrent les textures et les 
couleurs des feux d’artifice. Les 
savants mélanges, souvent décou- 
verts par le fruit du hasard, étaient 
jalousement gardés secrets. 


L'histoire des feux d’artifice dé- 
bute en Chine, autour du 8° siècle, 
avec la découverte de la poudre 
noire, probablement par des alchi- 
mistes. Cette poudre, un ingrédient 
de base des feux d’artifice, fut 
d’abord utilisée comme arme par les 
Chinois. Lorsque la poudre noire 
s’enflammait, une grande expan- 
sion des gaz permettait de propul- 
ser des projectiles, comme dans le 
cas des «flèches de feu volant». En 
outre, après les combats, les guer- 
riers chinois fêtaient leur victoire 
en lançant dans le ciel de la poudre 
enflammée. 


Au 13° siècle, la poudre noire 
fut rapportée en Europe par le 
Vénitien Marco Polo. Les Français 
raffinèrent son utilisation comme 
arme de guerre par l’invention des 
canons et des mousquets. 


Le premier feu d’artifice planifié 
fut tiré en 1615 à Paris, à la place 


Bombes, bouquets, embrasements, cascades, les pièces pyrotechniques 
produisent des effets qui varient selon leur composition et leur structure. 


des Vosges, anciennement place 
Royale, pour le mariage d’Anne 
d'Autriche avec Louis XIII. À cette 
époque, on ne pouvait produire 
que des feux jaunes ou blancs. Les 
différentes couleurs ne firent leur 
apparition qu’à partir du 18° siècle 
par l’ajout de sels minéraux dans la 
composition des pièces pyrotech- 
niques. 


Même si les feux d’aujourd’hui 
sont beaucoup plus élaborés et 
sophistiqués, le principe demeure 
le même. De la poudre noire est 
placée à la base d’une fusée. L’éner- 
gie produite par sa combustion et 
la création subite d’une quantité 
considérable de gaz dans un espace 
restreint permet de propulser le 


VERS LES FEUX D'ARTIFICE D'AUJOURD'HUI 


projectile à la hauteur désirée, soit 
de 50 m à 250 m. À destination, le 
reste de la fusée éclate en fonction 
de son arrangement. Dès lors, des 
milliers d'étoiles multicolores sont 
éparpillées dans le ciel selon des 
configurations bien planifiées. 


La composition de la poudre 
noire est restée sensiblement la 
même au fil du temps: c’est un 
mélange composé de 75 % de nitrate 
de potassium (KNO;), appelé jadis 
«salpêtre», de 15% de charbon de 
bois et de 10% de soufre. 


La poudre noire est relati- 
vement stable, tout en s’enflam- 
mant facilement au contact d’une 
simple étincelle. 


8° siècle 129 siècle 148 siècle 1615 
Découverte de Flèches de feu Canon Feux d'artifice 
la poudre noire volant (Chine français planifiés 
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FA Le bilan énergétique 
d’une transformation 


La variation d’enthalpie peut être déterminée de différentes façons: 
e en effectuant un bilan énergétique; 
e en interprétant un diagramme énergétique; 


e en effectuant des calculs basés sur la calorimétrie; 
e en appliquant les principes de la loi de Hess. 


Les deux dernières méthodes seront abordées dans le chapitre 5. 


Dans cette section, nous verrons en quoi consistent les deux premières méthodes. 
Pour ce faire, nous utiliserons un exemple: la formation de l’eau, une réaction 
explosive qui alimente notamment les moteurs des fusées et des navettes spatiales 
(voir la FIGURE 4.23). 


Le moteur des navettes 
spatiales fonctionne 

à l'aide de la réaction 
du dihydrogène avec du 
dioxygène, qui entraîne 
la formation de l'eau. 


2 H3(g) + Oa(g) ? 2 H20 (3) 


Pour que cette transformation puisse s’effectuer, il faut que les liaisons chimiques 
des réactifs se brisent et que de nouvelles se forment, comme le montrent les 
FIGURES 4.24 et 4.25. 


2 H2(g) * O2(g) + Énergie Cho 4H + 20 D 2H0(+ Énergie 


| !| | qe. \ À 
20/09 09 —- S © 
” m” |; 20 20 

4.24 [4.25 | 


Pour que les réactifs puissent se transformer en produits, il Ensuite, ces atomes peuvent s'unir pour former de nouvelles 
faut d'abord fournir de l'énergie permettant de briser les liens molécules, les molécules d'eau, tout en libérant une certaine 
chimiques qui unissent les atomes d'hydrogène et les atomes quantité d'énergie. 

d'oxygène. 
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Le bris de liens chimiques nécessite toujours de l’énergie (énergie positive) et leur 
formation s'accompagne toujours d’une libération 
d'énergie (énergie négative). Toutefois, c’est la 
somme de l’énergie absorbée et de l’énergie dégagée 
qui détermine si le phénomène est endothermique 
ou exothermique. Ce calcul constitue un bilan éner- 
gétique. 


ÉTYMOLOGIE 

«Bilan» vient du mot italien 
bilanciare, qui signifie «peser, 
mettre en équilibre». 


Bilan énergétique = Énergie absorbée + Énergie dégagée 


DÉFINITION 

Le bilan énergétique d’une transformation est l’ensemble des opérations qui 
permettent de calculer la somme de l’énergie absorbée lors du bris des liaisons 
et de l’énergie dégagée lors de la formation des nouveaux liens. 


Les TABLEAUX 4.26 et 4.27 présentent l'énergie associée au bris ou à la formation de 
quelques liaisons chimiques, selon qu’il s’agit de liaisons simples ou de liaisons 
doubles ou triples. Il est à noter que l’énergie nécessaire pour briser une liaison est 
égale à celle qui est libérée lors de la formation de cette même liaison: seul leur 
signe distingue ces valeurs. Par ailleurs, l'énergie diffère d’une liaison à une autre. 


F Si 
439 289 
272 355 209 201 243 


184 
159 


* Un tiret signifie que ces deux éléments 
n'ont pas tendance à former une liaison 
ensemble. 


L'ÉNERGIE ASSOCIÉE À QUELQUES LIAISONS DOUBLES OU TRIPLES 


Nature de la liaison Énergie associée 


(en kJ/mol) 


il 
01Z\Z|0O 0 n Z|\Z 


O10/Z|O0|n 00 zZ 
il 
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Reprenons l’exemple de la formation de l’eau pour effectuer le bilan énergétique 
de la réaction. 


Quel est le bilan énergétique de la formation de l'eau ? 


2 Ho) + Oo) ? 2 HO) Bilan énergétique = Énergie absorbée + Énergie dégagée 
Bilan énergétique = 1368 kJ + -1856 k]J = -488 k]J 


Énergie absorbée pour briser les liens des réactifs 
(2 x 435 kJ) + 498 k]J = 1368 kJ Le bilan énergétique permet de déterminer que la 


| 
| 
| 
formation de deux moles d'eau dégage environ 488 ki. 


Énergie dégagée par la formation des liens 
des produits 
2 (2 x -464Kk)J) = -1856 k) 


Le bilan énergétique est une indication approximative. Pour obtenir un résultat 
plus précis, il faudrait tenir compte des autres types de liens, comme les forces 
d'attraction qui unissent les particules de solide et de liquide entre elles. Par exem- 
ple, la formation d’une mole d’eau liquide dégage 285,8 kJ, tandis que la forma- 
tion d’une mole de vapeur d’eau ne dégage que 241,8 kJ. 


Le bilan énergétique permet aussi de comprendre pourquoi certaines réactions 
exothermiques n’ont pas lieu spontanément. Ainsi, pour former 2 moles d’eau, il 
faut d’abord fournir environ 1368 kJ. Aussi longtemps qu’on ne fournira pas cette 
quantité d’énergie, aucune réaction ne se produira. 


Les aliments constituent une source d’énergie qui permet à 
notre corps d’assurer ses différentes fonctions, comme de 
maintenir sa température corporelle autour de 37 °C, de 
construire et de réparer les tissus qui composent ses différents 
organes, d’alimenter le cerveau ou d’assurer le fonction- 
nement des muscles. L'ensemble de ces réactions constitue le 
métabolisme. 


L’apport énergétique des glucides et des protéines est d’en- 
viron 16 kJ/g, tandis que celui des lipides est d’environ 
40 kJ/g. Néanmoins, la combustion des glucides, comme le 
glucose, demeure notre principale source d’énergie. 


CéH1206(6) + 6 Onte) — 6 CO2(g) + 6 H)O1n  AH=-2816kJ 


: Chaque aliment apporte une certaine 
Le glucose est soluble dans le sang, ce qui permet son trans- quantité d'énergie à l'organisme. Sa valeur 


port jusqu'aux différentes cellules de Porganisme. C’est là que énergétique varie selon sa composition 
s'effectue la respiration cellulaire. en lipides, en glucides et en protéines. 


Les réserves d’énergie sont entreposées sous forme de lipides (gras). Les 
lipides possèdent un plus grand potentiel énergétique que les glucides et les 
protéines. De plus, ils sont insolubles dans l’eau. Ils peuvent donc demeurer au 
même endroit jusqu’à ce que le corps en ait besoin. 


La quantité d'énergie dont une personne a besoin varie beaucoup. Elle dépend 
notamment du poids, de l’âge, du sexe et de l’activité musculaire de cette per- 
sonne. Lorsque la consommation alimentaire est plus grande que la dépense 
énergétique, le surplus d'énergie est emmagasiné sous forme de graisses. 
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Le tableau qui suit montre la valeur énergétique de quelques aliments. 


LA VALEUR ÉNERGÉTIQUE ET LA COMPOSITION DE CERTAINS ALIMENTS 


Aliments Composition approximative (en g) Valeur 
énergétique 


Fraises (60 g) traces traces 


Pain blanc (tranche) 2 Î 
Fromage (50 g) 8 10 
Pomme de terre (135 g) 2 traces 
Yogourt aux fruits (175 g) 8 traces 


Poulet (75 g) 2 


Les diagrammes énergétiques 


Le bilan énergétique d’une transformation peut s’effectuer à l’aide d’un diagramme 
énergétique de l’enthalpie en fonction de la progression de la réaction, comme les 
diagrammes employés dans la section 4.2. Il est toutefois possible de perfection- 
ner ces diagrammes en leur ajoutant d’autres données utiles, comme le montrent 
la FIGURE 4.30 et les autres figures de cette section. 


DÉFINITION 

Le diagramme énergétique d’une transformation représente les différents 
niveaux d’énergie des substances présentes en fonction de la progression de la 
transformation. 


D ::0 LE DIAGRAMME ÉNERGÉTIQUE DE LA SYNTHÈSE DE L'EAU 


Complexe activé 


3:00 


BOË es 


H(kJ) 


2 H2(9) + O2(9) 
= 
5 O0 


ABS 


2 H0( 


Progression de la réaction 


Les substances intermédiaires entre les réactifs et les ÉTYMOLOGIE 

produits constituent ce que les chimistes appellent le TOR 
«complexe activé». Le complexe activé possède le | | Lin complexus, qui signi- 
maximum d’enthalpie. C’est pourquoi il se situe tou- fie «fait d'éléments diffé- 
jours au sommet de la courbe. C’est aussi pour cette rents imbriqués ». 

raison qu’il est très instable. Il a une durée de vie très 

courte et n’existe en fait qu’une fraction de seconde. On symbolise son enthalpie 
par Hoa 
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DÉFINITION 


Le complexe activé est un état de transition très énergétique qui se forme lors 


de la transformation des réactifs en produits. 


L'énergie qu’il faut fournir aux réactifs pour former le complexe activé s’appelle 
«l’énergie d’activation». L'énergie d’activation est symbolisée par E;. 


DÉFINITION 


L'énergie d’activation correspond à l’énergie minimale qu’il faut fournir 


pour amorcer une réaction. 


La formule suivante permet de calculer l’énergie d’activation d’une réaction. 


Énergie d'activation 


E,=H4-4, 


où E, représente l’énergie d’activation (en J ou en kJ) 


H,a représente l’enthalpie du complexe activé (en J ou 


en kJ) 


H, représente l’enthalpie des réactifs (en J ou en kJ) 


Dans le cas de la synthèse de l’eau, l’énergie d’activation est de 1368 KJ (voir la 


FIGURE 4.30). Elle se calcule comme suit : 


E, = 1368 kJ — 0 kJ = 1368 kJ 


L'interprétation d’un diagramme 


énergétique 


L'interprétation d’un diagramme énergétique représente une autre façon de 
déterminer la variation d’enthalpie et l’énergie d’activation d’une réaction. Les 
intervalles correspondants peuvent être symbolisés par une flèche. Une flèche qui 
pointe vers le haut (AH positif), comme à la FIGURE 4.31, indique que l’énergie est 
absorbée. Au contraire, une flèche qui pointe vers le bas (AH négatif), comme à la 


FIGURE 4.32, représente une énergie dégagée. 


LE DIAGRAMME ÉNERGÉTIQUE 
D'UNE RÉACTION ENDOTHERMIQUE 


LE DIAGRAMME ÉNERGÉTIQUE 
D'UNE RÉACTION EXOTHERMIQUE 


H 
(kJ/mol) 


Complexe 
activé 


Produits 


Réactifs AH positif 


Progression de la réaction 
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H 
(kJ/mol) 


Complexe 
activé 


Réactits 


AH négatif 


Progression de la réaction 
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HERMIQUES ET EXOTHERMIQUES 


Il arrive que certaines réactions soient réversibles. Par exemple, la décomposition 
de l’eau est la réaction inverse de la synthèse de l’eau. Dans un cas, la réaction est 
endothermique; dans l’autre, elle est exothermique. 


Décomposition de l’eau: 2 H,0,,, + 488 kJ — 2 H9ç9) + Oo(g) 
Synthèse de l’eau: 2 H(9, + O(g) + 2 H2O (9) + 488 kJ 


Pour déterminer la variation d’enthalpie et l’énergie d’activation d’une réaction 
inverse, il n’est pas nécessaire de dessiner un nouveau diagramme. Il s’agit simple- 
ment de l’interpréter de droite à gauche, comme le montre la FIGURE 4.33. 


_ Aa LE DIAGRAMME ÉNERGÉTIQUE DE LA SYNTHÈSE DE L'EAU 


H(k)) 


Pour la synthèse de l'eau : 
1368+£- AH = -488kJ - OkJ=-488k) 
E,=1368k]) -0kJ=1368 k) 


Pour la réaction inverse 
(décomposition de l'eau) : 
AH,=0k] - -488 kJ = +488 k) 
E,,= 1368 kJ - -488 kJ =1856 k) 


2 Ha(g) + O2(o) 


De ER PRESSE] PRE ER 


Synthèse de l'eau 
——————+ 


Décomposition de l'eau 
SE ——— 


ARTICLE TIRÉ D'INTERNET 


Bactéries et biocarburants 


Des scientifiques ont réussi à modifier génétiquement une bactérie, 
Escherichia coli, bactérie souvent associée aux intoxications alimentaires, 
afin de la rendre capable de produire des alcools à longue chaîne de 
carbone, qui pourraient constituer des biocarburants intéressants. 


Un biocarburant est produit à partir de matériaux organiques renouve- 
lables et non fossiles, comme la biomasse végétale ou animale. Contrai- 
rement aux carburants fossiles, les biocarburants sont énergétiquement 
indépendants du pétrole et ils sont beaucoup moins polluants. 


Actuellement, le biocarburant commercialement disponible est l’éthanol, 
un alcool constitué d’une chaîne de deux atomes de carbone. Son 
rendement énergétique est malheureusement limité: environ le tiers 

de celui de l’essence. 


Les scientifiques ont peut-être trouvé une piste de solution. Grâce à 


Escherichia coli, ils ont produit un alcool! à long squelette de carbone Des bactéries pathogènes 
(entre cinq et huit atomes). Cet alcool emmagasine plus d’énergie dans Escherichia coli, vues au 
un espace plus petit. Il serait donc plus énergétique. microscope électronique. 


Adapté de: Les bulletins électroniques des ambassades de France, Biologie synthétique: 
production de biocarburants plus énergétiques par des bactéries [en ligne], 20 janvier 2009. 
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Résumé 


Les réactions endothermiques 
et exothermiques 


4.1 L'ÉNERGIE ET SES FORMES 


L'énergie, c’est la capacité d'accomplir un travail ou de provoquer un change- 
ment. Elle s'exprime en joules (J). 


o L'énergie cinétique est associée au mouvement. 

o L'énergie potentielle est l’énergie de réserve. 

La chaleur est un transfert d’énergie thermique. Le calcul de la chaleur absorbée 

ou dégagée par une substance s’effectue à l’aide de la formule mathématique 

suivante: O = mcAT. 

o La capacité thermique massique (c) correspond à la quantité d’énergie ther- 
mique qu’il faut fournir à un gramme d’une substance pour augmenter sa 
température de un degré Celsius. 

à AT = Tr — T;. 

Lorsqu'une substance absorbe de l’énergie du milieu environnant, sa tempéra- 

ture augmente. La variation de température et la chaleur sont alors positives. 


Lorsqu'une substance dégage de l’énergie dans le milieu environnant, sa tem- 
pérature diminue. La variation de température et la chaleur sont alors néga- 
tives. 


4.2 LES TRANSFORMATIONS ET L’ABSORPTION 


OU LE DÉGAGEMENT D'ÉNERGIE 
Une réaction endothermique est une transformation qui absorbe de l’énergie. 
Une réaction exothermique est une transformation qui dégage de l’énergie. 


On peut exprimer une réaction sous forme d’équation thermique. 


o Dans le cas d’une réaction endothermique, l’énergie absorbée est placée du 
côté des réactifs. Exemple: 
HO) + 6 kJ — HO, 
o Dansle cas d’une réaction exothermique, l'énergie dégagée est placée à la fin 
de l'équation, du côté des produits. Exemple: 
CH4çg) + 2 Oo(g)  COo(g) + 2 HoO(1 + 890 kJ 


L’enthalpie (H) d’un atome ou d’une molécule est reliée à son énergie interne. 


La variation d’enthalpie (ou chaleur de réaction) correspond à l'énergie absor- 
bée ou dégagée par une réaction, à pression et température constantes. 


La formule mathématique qui permet de calculer la variation d’enthalpie (AH) 
est la suivante: AH = H, — H,. 


o SiH,> H,, AH est négatif et la réaction est exothermique. Exemple: 


CHi(g) + 2 Oo(g) ? CO)(g) + 2 HO (1) AH = -890 kJ 
o SiH,<H,, AH est positif et la réaction est endothermique. Exemple: 
H20(5) + HoO( AH = +6 kJ 
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e On peut représenter le rôle joué par l’énergie dans une transformation de la 
matière à l’aide d’un diagramme de l’enthalpie en fonction de la progression de 
la réaction, ou diagramme énergétique (voir la section 4.3). 


e La chaleur molaire de réaction correspond à la quantité d’énergie absorbée ou 
dégagée par la transformation d’une mole d’un réactif ou la formation d’une 


mole d’un produit. 


e La chaleur massique de réaction correspond à la quantité d’énergie absorbée 
ou dégagée par la transformation de un gramme d’un réactif ou la formation 


de un gramme d’un produit. 


4.3 LE BILAN ÉNERGÉTIQUE D’UNE TRANSFORMATION 


e Le bilan énergétique d’une transformation est l’ensemble des opérations qui 
permettent de calculer la somme de l’énergie absorbée lors du bris des liaisons 
et de l'énergie dégagée lors de la formation de nouveaux liens. Ainsi: 


Bilan énergétique = Énergie absorbée + Énergie dégagée 


e Le diagramme énergétique d’une transformation représente les différents 
niveaux d’énergie des substances présentes en fonction de la progression de la 


réaction. 


e Voici des exemples de diagrammes énergétiques, dont l’interprétation permet 
de déterminer la variation d’enthalpie et l’énergie d’activation d’une réaction: 


LE DIAGRAMME ÉNERGÉTIQUE 
D'UNE RÉACTION ENDOTHERMIQUE 


LE DIAGRAMME ÉNERGÉTIQUE 
D'UNE RÉACTION EXOTHERMIQUE 


H 


(kJ/mol) Complexe 
activé 


Produits 


Réactifs AH positif 


Progression de la réaction 


(kJ/mol) 


H 


Complexe 


Réactits 


AH négatif 


Progression de la réaction 


Le complexe activé est un état de transition très énergétique qui se forme lors 
de la transformation des réactifs en produits. Il se situe toujours au sommet de 
la courbe du diagramme énergétique. On symbolise son enthalpie par H,,. 


L'énergie d’activation (E,) correspond à l'énergie minimale qu’il faut fournir 
pour amorcer une réaction. 


La formule mathématique suivante permet de calculer l'énergie d’activation 
d’une réaction: E, = H,,— H,. 


130 PARTIEL L'ASPECT ÉNERGÉTIQUE DES TRANSFORMATIONS 


Matière à réflexion 


Des carburants écologiques 


Avec la crise du pétrole, les biocarburants ont gagné en 
popularité. Néanmoins, leur exploitation est contro- 
versée : certains affirment qu'ils sont moins polluants et 
produisent moins de gaz à effet de serre; d'autres pensent 
que leur production se fait au détriment des plus dému- 
nis, puisqu'on détourne l'agriculture de sa vraie vocation. 
Mais qu'en est-il du rendement énergétique de ces car- 
burants de remplacement ? Devrait-on promouvoir leur 
exploitation ? 


Comparez le rendement énergétique des biocarburants et celui des autres carbu- 
rants. Exposez votre opinion quant aux enjeux liés à l'emploi des biocarburants en 
remplacement des produits pétroliers. 


PISTES D'EXPLORATION 


52 Quels sont les différents types de biocarburants et comment les produit-on ? 

52 Quel est le bilan énergétique des biocarburants ? Leur potentiel énergétique est-il 
comparable à celui de l'essence ? 

52 Quels sont les enjeux économiques et écologiques liés à la production des 
biocarburants ? 


Le coût social des protéines 


Selon le Guide alimentaire canadien, il est recommandé 
de consommer quotidiennement de deux à trois portions 
d'aliments riches en protéines. Dans un esprit de dévelop- 
pement durable, il serait toutefois préférable de privilégier 
les protéines de source végétale, puisque leur culture 
nécessite moins de ressources que l'élevage des animaux. 
Le rendement énergétique des protéines de source ani- 
male est-il comparable à celui des protéines de source 
végétale ? Devrions-nous réduire notre consommation 
de viande ? 


Discutez des enjeux liés à la production des protéines. Comparez la quantité 
d'énergie nécessaire pour produire les protéines de source animale et celle néces- 
saire pour produire les protéines de source végétale. 


PISTES D'EXPLORATION 


5 À quoi servent les protéines dans notre corps ? 


52 Qu'est-ce que l'empreinte écologique ? 


5) Quels sont les enjeux économiques et environnementaux liés à la culture des 
végétaux ainsi qu'à l'élevage des animaux ? 
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Exercices 


L'énergie et ses formes 


1. Associez une forme d'énergie à chacun des 
objets soulignés. Indiquez s'il s'agit d'énergie 
cinétique ou d'énergie potentielle dans chaque 
cas. 


a) La pile d'une lampe de poche. 


b) Un flocon de neige en suspension dans 
un nuage. 


c) Un ressort tendu dans le mécanisme d'une 
horloge grand-père. 


d) Un bloc de glace dans une glacière. 


2. Précisez si chacun des énoncés suivants est vrai 
ou faux. S'il est faux, corrigez-le. 


a) 1J=1N/m 


b) Un cube de glace peut fondre sans énergie 
mise en jeu. 


c) L'énergie potentielle doit d'abord être 
transformée pour accomplir un travail. 


d) L'énergie absorbée par un milieu doit être 
égale à l'énergie qui provient d'un autre milieu. 

e) L'énergie rayonnante est une forme d'énergie 
potentielle. 


f) La chaleur est un synonyme d'énergie 
thermique. 


g) La température est une mesure de l'énergie 


thermique. 


3. Dans chacun des cas suivants, la substance 
absorbe-t-elle ou dégage-t-elle de la chaleur ? 
Expliquez chacune de vos réponses. 


a) Un bloc de plomb subit une variation 
d'énergie thermique de +20,5 kJ. 


b) Cindy dépose son berlingot de lait au 
réfrigérateur. 


c) La température de 100 ml d'éthanol varie 


de —2,5 °C. 


d) La température de l'eau d'une piscine passe 


de 17 °C à 20 °C. 
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4. Dans un bécher d'eau bouillante, Julien dépose 
un morceau de 10 g de chacune des substances 
suivantes: argent, bois, cuivre, fer, verre. 


a) Laquelle de ces substances se réchauffera le 
plus rapidement ? Expliquez votre réponse. 


b) Après une minute, Julien note la température 
de chaque substance. Laquelle affichera 
la plus petite variation de température ? 
Expliquez votre réponse. 


5. Au cours d'une expérience de laboratoire sur 
la détermination du point de fusion d'une 
substance, Kataryna a dessiné le diagramme 
suivant. 


T (LC) Courbe de chauffage 


RSS ES) RS Es) t (min) 
0 3 6 9 12 15 18 


a) Quel est le point de fusion de cette 
substance ? Expliquez votre réponse. 


b) Quel est le principal changement provoqué 
par l'absorption d'énergie qui survient au 
cours des six premières minutes de 
l'expérience ? Expliquez votre réponse. 


c) Quel est le principal changement provoqué 
par l'absorption d'énergie qui survient entre 
la 6° minute et la 13° minute de l'expérience ? 


d) Quelle est la quantité d'énergie absorbée du 
début de l'expérience jusqu'à la 6° minute, 
si Kataryna a fait chauffer un échantillon 
de 25,0 g ? (On considère que la capacité 
thermique massique de la substance chauffée 


est de 0,65 J/g°C.) 
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. Voici les résultats obtenus par Simon et 
Geneviève au cours d'une expérimentation: 
Masse d'un morceau de fer: 100 g 

Energie fournie: 3,6 kJ 

Variation de température du fer : 82 °C 


Quelle est la capacité thermique massique du fer 
si l'on se fie aux résultats d'expérience obtenus 
par Simon et Geneviève ? 

11. 
. Vos parents remplacent leur chauffe-eau par un 
modèle récent, moins énergivore. lls demandent 
aux installateurs de régler le thermostat de 
l'appareil à 60,0 °C. S'ils le remplissent avec 
de l'eau à 12,0 °C et que 80 448k] sont 
nécessaires pour réchauffer l'eau à la 
température désirée, quel est le volume 
maximal du chauffe-eau ? 


. Pour faire frire ses morceaux de poulet, Jeanne 
utilise une huile végétale dont la capacité 
thermique massique est de 2,00 J/g°C. Un 
échantillon de 4509 de cette huile, initialement 
à 25 ©C, nécessite 202 500 J pour être amené 
à ébullition. Quelle est la température 
d'ébullition de cette huile végétale ? 


. Lorsqu'on dépose un cube de fer chaud de 5,0 g 
dans 1,00 L d'eau, la température de l'eau 
augmente de 50,0 °C. Quelle est la variation 
d'énergie thermique subie par le cube de fer ? 
Cette énergie est-elle absorbée ou dégagée ? 


Les transformations 
et l’absorption ou le 
dégagement d’énergie 


10. Dans chacun des cas suivants, indiquez s'il 


s'agit d'une transformation endothermique ou 
d'une transformation exothermique. Précisez 
également si le phénomène est physique 

ou chimique. Expliquez vos réponses. 


a) Un groupe de musique rock utilise de 
la glace sèche (CO,)) pour créer du 
brouillard sur une scène. 


b) Blaise fait cuire un œuf dans une poêle. 


c) Un barbecue fournit 2233 k]J par mole 


de propane brûlé. 
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12. 


13. 


14. 


d) Dans un nuage, il y a condensation de 
la vapeur d'eau de l'air. 


e) Quand une technicienne dissout de l'acide 
chlorhydrique concentré dans de l'eau 
à la température de la pièce, elle note 
une augmentation de température 
du mélange. 


Ecrivez l'équation thermique correspondant 
à chacune des transformations suivantes. 


a) Une mole de nitrate d'ammonium 
(NH4NO3) absorbe 25,5 kJ pour 


se dissoudre. 


b) La rouille (Fe,03ç,)) se forme quand le fer 
réagit avec le dioxygène. On observe alors 


un dégagement de 824 kJ par mole 
de FeO3(y 


c) La chaleur nécessaire à la formation de 
0,25 mol de monoxyde d'azote (NO) 


à partir de ses éléments est de 22,6 k]. 


d) Pour obtenir 2,30 g de sodium métallique 
par la décomposition du sel (NaCI), 
on doit fournir 41,2 kJ. 


L'ammoniac est un produit essentiel à 
l'industrie des engrais chimiques. Îl est produit 
par la réaction suivante: 


N2(9) +3 H2(9) — 2 NH3(9) + 924 kJ 


Quelle est la quantité d'énergie dégagée 
par la production de 1,70 kg d'ammoniac ? 


Une équipe de jeunes scientifiques travaille 

à mettre au point le modèle réduit d'une fusée. 
Le mécanisme de propulsion de la fusée est 
basé sur la combustion du butane (C4H0), 
représentée par l'équation suivante: 


2 CaHio(a) +13 O2(0) 
— 8 CO(9) +10 HO (0) + 5766 kJ 


S'il faut 117 600 J pour propulser la fusée de 
12 kg à un kilomètre d'altitude, quelle masse 
de butane doit contenir la fusée pour que 

le lancer soit réussi ? 


Si l'enthalpie totale des produits d'une réaction 
est de 30 kJ de moins que celle des réactifs, 
s'agit-il d'une réaction endothermique ou 
d'une réaction exothermique ? Expliquez 
votre réponse. 
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15. 


16. 


17. 


18. 


19. 
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Dans les situations suivantes, l'enthalpie des 20. Indiquez la chaleur molaire de formation 
réactifs est-elle plus petite ou plus grande de chacune des substances formées selon 
que l'enthalpie des produits ? les équations chimiques suivantes. 
a) Les aliments nous fournissent l'énergie a) 2C43+ 2 Hoçgy + 92] — CoH4(0) 
nécessaire pour vaquer à nos occupations. bi Laormatlonde nédetoulle(e 202 
b) Pour obtenir un œuf à la coque, il faut le libère 1648 k. 
laisser cuire pendant huit minutes dans 
: Hot loto 2H AH =+52k 
de l’eau bouillante. ©) Ha(e) + l2(o) (9) 32kJ 
d) Ce +2 Cloroy + CClauy AH = -1354k 
c) Une feuille d'arbre transforme le dioxyde de } Cp + 2 Clg) + CClar Se 
carbone et l'eau en glucose et en dioxygène. 21. La neutralisation de l'acide chlorhydrique par 
d) L'eau peut provenir d'une explosion due l'hydroxyde de sodium est une réaction bien 
à la réaction entre le dihydrogène et connue. Elle s'effectue selon l'équation suivante: 
le dioxygène. HClçauy + NaOHes) —? Nasa) + H2O() 
is : | AH = -105 kJ 
Récrivez les équations suivantes en y incluant 
l'énergie de façon appropriée. a) Quelle est la chaleur massique de 
neutralisation du NaOH ? 
a) H2(9) + ere — HS(o) AH = —206 kJ 
b) Lorsque la neutralisation du NaOH est 
+ _ + 
b) 2CHe(y+ / Op 4CO 20) + 6 H2O() complète, les produits de la réaction sont 
AH = 1429 kJ/mol de C;H4 totalement inoffensifs. La solution a alors 
c) Hate + lat + 2 HI un goût salé à cause du chlorure de sodium 
à | Fe = blindée formé. Toutefois, il serait préférable 
| HISFPE d'attendre un certain temps pour y goûter. 
d) La variation d'enthalpie associée à la fusion Pourquoi ? 
de la glace est de +6,0 kJ/mol. 
22. L'acétylène est un gaz couramment utilisé 
Soit la réaction hypothétique: pour la soudure. On peut l'obtenir en faisant 
KEY 322L—XY réagir du carbone et du dihydrogène selon 
) Sil'enthalpie d à on l'équation suivante : 
a) oilenthalpie des produits est de k 2 +H +227kJ = CH 
quelle est celle des réactifs ? Ces + Ho) J—+ Che) 
, . a) Déterminez la chaleur molaire de la 
b) Tracez le diagramme énergétique de ns : 
Le. réaction en fonction du carbone. 
la réaction. 
b) Calculez la chaleur massique de la 
Soit la réaction hypothétique : réaction en fonction de l'acétylène. 
P+Q—R+S c) Quelle est la variation d'enthalpie de cette 
Au cours de cette réaction, l'enthalpie des réaction en kJ/mol de produit ? 
réactifs est de 122 kJ et celle des produits , 
sctde 88 El 23. l'équation de la synthèse du chlorate 
: de potassium est la suivante: 
a) Quelle est la variation d'enthalpie de cette 1 à 
réaction ? K(9+- Cl(o) + 5 929) ? KCIO 36) 
b) Cette réaction est-elle endothermique ou AH = 398 k) 
exothermique ? Expliquez votre réponse. En vous basant sur cette équation, récrivez 
chacune des équations suivantes en y 
Tracez le diagramme énergétique de la intégrant correctement l'énergie. 
réaction de formation du LiO(.,, sachant 
; a) 2K+ Ch + 3 Oo + 2 KCIO 
que sa chaleur molaire de formation est ) (9) 2(9) 1 3 5 
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Le bilan énergétique 27. Voici le diagramme énergétique d'une 


9 : réaction. 
d’une transformation 
H(K) 

24. Lors de l'étude d'une transformation, 
Margharita note qu'il faut 1492 kJ pour briser 
les liens des molécules des réactifs, tandis 
que la formation des nouveaux liens est 
accompagnée d'une libération de 1372 k]. 

La transformation étudiée par Margharita 
est-elle endothermique ou exothermique ? 
Expliquez votre réponse. 
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25. Le complexe activé est une molécule qui _40 
se forme au cours d'une réaction chimique. 
Précisez deux caractéristiques d'un complexe 
activé, Progression de la réaction 
26. Effectuez le bilan énergétique de chacune 
des transformations suivantes, puis écrivez 
l'équation thermique qui en découle. 


a) Quelle est l'énergie d'activation de la 
réaction ? 


b) Quelle est l'enthalpie du complexe 
a) H2(o) + lat) 2 HG) activé ? 


c) Quelle est la chaleur de la réaction ? 


28. Voici le diagramme énergétique d'une 
réaction. 


H(kJ) 


Complexe activé 


—1482k) 


+088 kJ 


c) 2 COF 9) — CO;(9) + CFA) 


Progression de la réaction 


a) Quelle est la valeur de l'enthalpie des 
réactifs ? 


b) Quelle est la valeur de l'enthalpie des 
produits ? 


c) Quelle est la valeur de l'énergie 
d'activation ? 


d) Quelle est la variation d'enthalpie ? 
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29. 


30. 


Précisez si chacun des énoncés suivants est 
vrai où faux. S'il est faux, corrigez-le. 


a) Lorsqu'une réaction est endothermique, 
les réactifs ont une enthalpie supérieure 
à celle des produits. 


b) Le complexe activé a toujours la même 
enthalpie, que la réaction se fasse 
directement ou inversement. 


c) Si l'énergie d'activation de la réaction 
directe est plus grande que celle de 
la réaction inverse, la réaction est 
exothermique. 


d) Dans une réaction exothermique, 


31. 
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c) Pbés) + O2(9) — PbO; (9) AH=-277k) 
d) 


H(kJ) 


Progression de la réaction 


l'enthalpie des produits est inférieure 32. Lesquelles des transformations suivantes sont 
à celle des réactifs. probablement des phénomènes chimiques ? 
Expliquez votre réponse. 
V us) | “ LA st; Re ; ; 
oo 0e PE À. La transformation d'une mole d'un sel 
| nécessite 28 OOO J. 
H(kKJ) B. La transformation d'une mole d'un acide 
dégage 635 k]. 
C. La transformation d'une mole d'un gaz 
libère 892,6 kJ. 
D. La transformation d'une mole d'un liquide 
dégage 35,3 k!. 
33. Antoine est un randonneur qui aime explorer 
les sentiers en pleine nature. Dernièrement, 
il s'est équipé d'un réchaud au naphta afin 
d'effectuer une excursion en montagne. 
Période brécon En lisant le document d information de 
l'appareil, il a découvert qu'une bonbonne 
Déterminez la variation d'enthalpie et l'énergie Le kg a a la capacité de 
d'activation de la réaction directe et de la ne 
réaction inverse. De plus, pour chacune En supposant que, pour préparer ses repas, 
d'elles, précisez si la réaction est Antoine ait à faire bouillir 2 kg d'eau à chaque 
endothermique ou exothermique. jour, combien de jours lui durera une 
bonbonne de 1 kg de naphta ? (On considère 
que l'énergie ne sert qu'aux repas. De plus, 
e 9 2 , 
Exercices sur l’ensemble De 
k initialement de 5 °C.) 
du chapitre 4 
34. En camping, on peut conserver les aliments 
Indiquez si chacune des réactions suivantes dans une glacière isolante contenant de la 
est endothermique ou exothermique. glace. Quelle quantité d'énergie peut être 
absorbée par la fusion d'un bloc de 2,0 kg 
—+ J] 
8) Ces + Oa(g +? COS) + e kJ de glace ? 
b) HO4 + 285,8 kJ — H2(9) 7 O9) HO4) — H0O( AH = +6,0 kJ/mol 
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Observation 


Masse du morceau de métal 


Manon a effectué une expérience pour 
déterminer la capacité thermique massique 
d'un métal. Voici son protocole expérimental 
et les résultats qu'elle a notés. 


Protocole 


+ Peser le morceau de métal et noter 
précisément sa masse. 


+ Déposer le morceau de métal dans un 
bécher d'eau bouillante. 


Éd Dans un verre de styromousse, verser 


100 ml d'eau à 22 °C. 


+ A l'aide d'une pince, déposer rapidement 
le morceau de métal dans le verre. 


+ Noter la température finale de l'eau. 


Tableau des résultats 


Résultat 


900 g 


Température finale de l'eau 


36. 


37. 


Mesure 


Température d'ébullition 


30°C 


Quelle est la capacité thermique massique 
de ce métal ? 


L'énoncé suivant est-il vrai ou faux ? Expliquez 
votre réponse. 

Si la réaction de formation d'une mole de 
chlorure d'hydrogène libère 92 kJ, la réaction 
de décomposition d'une mole de chlorure 


d'hydrogène absorbe 92 kJ. 


Le tableau suivant contient quelques données 
concernant l'éthanol (C,H5OH). 


Valeur 


18°C 


Chaleur molaire de vaporisation 


393 kJ/mol 


Capacité thermique massique 


246 Jle°C 


Masse volumique 


38. 


079 g/ml 


Quelle quantité d'énergie est nécessaire 
pour vaporiser complètement 50,0 ml 
d'éthanol dont la température initiale est 


de220°07 


Sachant que la chaleur molaire de formation 
du propane est de 104 kJ/mol, récrivez 
l'équation suivante en y intégrant 
correctement l'énergie: 


CaHaçg) ? 3 Co + 4H2(o) 
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39. 
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40. 


41. 


L'hydrazine est un carburant utilisé pour la 
propulsion des fusées. Voici le diagramme 
énergétique qui illustre sa formation. 


H(kJ) 


Progression de la réaction 


a) Écrivez l'équation thermique de la réaction 
de deux façons différentes. 


b) Quelle quantité d'énergie est associée 
à la production de 128 g de N:H4(,) ? 


c) Quelle est la chaleur massique de 
décomposition de l'hydrazine ? 


Marianne a entendu à la radio que l'industrie 
de l'automobile devait fabriquer des 
véhicules moins énergivores. Le reportage 
faisait état de véhicules plus légers et de 
nouvelles technologies nécessitant moins 
d'essence. 


a) Écrivez l'équation thermique de la 
combustion de l'essence, en considérant 
qu'elle est principalement constituée 
d'octane (CgHig) et que la combustion 
d'une mole d'octane libère 5479 k],. 


b) Sachant que la masse volumique de 
l'octane est de 0,684 g/ml, calculez 
l'énergie maximale libérée par la 
combustion d'un litre d'essence. 


La chaleur molaire de combustion de 
l'éthylène gazeux (C2H4) est de -1413kJ/mol. 
Pendant une expérience, Gabriel fait brûler 
5,2 g d'éthylène pour réchauffer 1,00 L d'eau 
initialement à 10,0 ©C. L'eau atteindra-t-elle 
son point d'ébullition ? (On suppose qu'il n'y a 
pas de perte d'énergie dans le milieu 
environnant.) 
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42. Le méthanol peut être préparé selon 
l'équation suivante: 


CO + 


2H)(9) — CH3OH(y 


Cette réaction est-elle endothermique 

ou exothermique ? Effectuez le bilan 
énergétique de la réaction pour répondre 
à la question. 


43. Voici le diagramme énergétique d'une 


EN Défis 


45. 


Des élèves réalisent l'expérience suivante: 


+ Dans un verre de styromousse 
préalablement pesé, ils déposent une 
certaine masse de neige. Ils notent 
précisément la masse de la neige. 


Dans un autre verre de styromousse, 
ils ajoutent la même masse d'eau chaude. 
Ils notent la température de l'eau chaude. 


Ils versent l'eau chaude dans le verre 
contenant la neige. 


Dès que la neige est complètement fondue, 
ils notent à nouveau la température de l'eau. 


Le tableau suivant contient leurs résultats. 


réaction. Eau chaude 
Masse (en g) 108,00 108,00 
H(kJ) Température initiale (en °C) 00 800 
Température finale (en °C) 100 100 
4 B D'après ces résultats, quelle est la chaleur 
4 molaire de fusion de la glace ? 
46. Alexandre doit préparer une solution dont 
la température est de 370 °C. Il dispose d'eau 
_16 C+D chaude à 85,0 ©C et d'eau à la température 
de la pièce, soit à 23,0 °C. Quel volume d'eau 
chaude doit-il ajouter à 1000 L d'eau à 
k : Le} 2 . 
Progression de la réaction 23,0 ©C pour que la température finale 
de l'eau soit de 370 °C ? 
“ l 1 “ , ti ti | #æ ti 0 
ee S FANAIONAESE IOnpeere 47. Vos grands-parents vont rénover leur cuisine. 
est de 42 k]: ch ie 
Ils ont l'intention d'acheter une cuisinière au 
a) quelle est l'enthalpie du complexe gaz. Îls ont deux options d'approvisionnement 
activé ? de combustible pour alimenter la cuisinière. 
b) quelle est la variation d'enthalpie de la La première ÉONSISS bu branchement e 
a ) gazoduc local, qui assure une distribution 
réaction inverse ! : Ne 
continue de gaz naturel, principalement 
c) quelle est l'énergie d'activation de la constitué de méthane (CH). La deuxième 
réaction directe ? option est d'installer une bonbonne près de 
la maison et de la faire remplir régulièrement 
44. Soit la réaction suivante: de propane (C3Hg). Effectuez le bilan 
À, +B;, — 2 AB AH = -40 k) énergétique de la combustion des deux 
, ; ; | : “ “ . y | 
S=charraueléneide déctvéton de combustibles possibles, afin d évaluer leque 
Eésdion a le meilleur rendement énergétique en kJ/g. 
a réaction inverse vaut 110 kJ, tracez Ro . ; 
: . à Voici les équations de ces combustions: 
le diagramme énergétique de la réaction. 
De plus, déterminez la valeur de l'énergie CHA) +2 O(9) mA CO2(9) + 2 HO (9) 
d'activation de la réaction directe. CsHgçg) + 2 O2) + 3 CO2(g) + 4 H2O(o) 
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Ce tunnel piétonnier, 
“| situé à Dubaï, dans les 


Emirats arabes unis, est 


doté d'un système de 
climatisation complexe. 


La chaleur 
molaire 
d’une réaction 


Les systèmes de rétrigération et de climatisation 


sont des applications technologiques qui exploitent la chaleur molaire 


de réaction. De quels moyens techniques les scientifiques 
disposent-ils pour déterminer cette chaleur de réaction ? 
Où peuvent-ils trouver de l'information à ce sujet 


pour des transformations chimiques courantes ? 
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Comme nous l’avons vu dans le chapitre précédent, l’énergie absorbée ou déga- 
gée par une transformation constitue ce qu’on appelle la «chaleur de réaction». 
Dans ce chapitre, nous verrons d’autres méthodes pour déterminer cette chaleur 
de réaction. D’abord, nous étudierons les principes de la calorimétrie, une méthode 
expérimentale. Puis, nous verrons comment l’addition de réactions connues peut 
permettre de calculer la chaleur d’une autre réaction. 


EYE La calorimétrie 


La loi de la conservation de l’énergie, qui stipule que l’énergie ne peut être ni créée 
ni détruite, fournit les bases d’une méthode expérimentale visant à déterminer la 
chaleur d’une réaction. Selon cette loi: 


e l'énergie que requiert une réaction endothermique provient nécessairement du 
milieu environnant; 


e l'énergie dégagée par une réaction exothermique est nécessairement absorbée 
par le milieu environnant. 


Pour mesurer l’énergie absorbée ou dégagée par une 
transformation, il est nécessaire d’utiliser un système = = 
ME. En effet, d lee np oil «isolé» vient du mot ita- 
solé . En effet, dans un tel système, l'énergie totale ue 
demeure constante. La FIGURE 5.2 permet de saisir la | KGrstruitenilot séparé». 
différence entre un système isolé et un système ouvert 

ou fermé. On peut y observer qu’un système isolé ne peut, théoriquement, échan- 
ger ni matière ni énergie avec le milieu environnant. Ainsi, dans un système isolé: 


ÉTYMOLOGIE 


e l’énergie absorbée par une transformation est équivalente à l’énergie fournie 
par ce système; 
e l'énergie dégagée par une transformation est équivalente à l’énergie absorbée 


|| LABOS 
| 11 À 14. LA DÉTERMINATION 


par ce système. M DELA CHALEUR MOLAIRE 
D'UNE RÉACTION 
SYSTÈME OUVERT SYSTÈME FERMÉ SYSTÈME ISOLÉ 


Dans un système isolé, 

il ne peut théorique- t 
ment y avoir aucun 

échange avec le milieu 
environnant. 


Dans un système Dans un système 
ouvert, il peut y avoir fermé, il peut y avoir 
échange de matière échange d'énergie 

et d'énergie avec avec le milieu 

le milieu environnant. environnant, mais pas 


[52 d'échange de matière. 


Selon son interaction avec le milieu environnant, un système peut être ouvert, fermé ou isolé. 
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Comme la chaleur est la forme d’énergie la plus souvent associée aux transforma- 
tions de la matière, l’absorption ou le dégagement d'énergie par une transformation 
se traduit habituellement par une variation de température du milieu environnant. 
Mesurer cette variation permet d’effectuer différents 
calculs pour déterminer les quantités d'énergie mises 
en jeu au cours d’une transformation. Cette méthode «Calorimétrie» vient du 
de mesure, appelée la « calorimétrie », est basée sur le mot latin calor, qui signi- 
| : : . z fie «chaleur», et du mot 
fait que, à pression constante, la chaleur d’une réac- Con 
; : à : : : grec metron, qui signifie 
tion est égale à la chaleur absorbée ou dégagée par re. 
Pensemble d’un système isolé. 


ÉTYMOLOGIE 


DÉFINITION 

La calorimétrie est une méthode expérimentale qui permet de déterminer la 
chaleur d’une réaction en calculant la quantité d’énergie absorbée ou dégagée 
par un système isolé. 


Pour effectuer les différentes mesures nécessaires aux calculs calorimétriques, on 
se sert d’un calorimètre. Cet appareil se compose d’un contenant isolé renfermant 
un volume d’eau déterminé. L’eau constitue un milieu de choix à utiliser dans un 
calorimètre, puisqu’elle est facilement accessible. De plus, elle possède une grande 
capacité thermique massique. Cette caractéristique permet d’obtenir plus de pré- 
cision lorsque de grandes quantités d’énergie sont en jeu. 


DÉFINITION 
Un calorimètre est un appareil isolé qui permet de prendre les mesures néces- 
saires pour effectuer les calculs de calorimétrie. 


Les premiers calorimètres étaient constitués 
d’un vase de Dewar, inventé en 1906 par un chi- : 

. - : É «isotherme» vient des mots 
miste britannique, Sir James Dewar (1842- a ee 
1923). Ce vase, une bouteille isotherme (voir la |” {hermos, qui signifie «chaleur». 
FIGURE 5.3), fut mis au point à l’origine pour 
conserver des gaz liquéfiés. Sa double paroi de verre, recouverte d’une mince 
couche d’argent et séparée par un espace vide, permettait de diminuer les 
échanges thermiques entre l’intérieur et l’extérieur du vase. Ce contenant isolé 
ralentissait la vaporisation des gaz liquéfiés. Avec le temps, à cause de sa fragilité, 
le verre entrant dans sa fabrication a été remplacé par des matériaux plus résis- 
tants, comme le métal ou le plastique. Une bouteille isotherme de qualité peut 
aujourd’hui conserver sa chaleur jusqu’à trois jours. 


ÉTYMOLOGIE 


Bouchon 


Parois de verre, 


de métal ou 
de plastique 
Vide 
COUPE COUPE 
LONGITUDINALE TRANSVERSALE 


CHAPITRE5 L LA CHALEUR MOLAIRE D'UNE RÉACTION 


[53 | La bouteille isotherme, 


mieux connue sous le 
nom de «thermos», est 
une application pratique 
du vase de Dewar. 
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De nos jours, le calorimètre peut prendre différentes formes, selon le type de 
transformation dont on veut mesurer la chaleur de réaction. La transformation 
s'effectue dans le réservoir du calorimètre, directement dans l’eau, lorsqu'il s’agit 
d’une transformation qui se déroule en milieu aqueux (voir la FIGURE 54). Dans 
les autres cas, comme pour les combustions, la transformation a lieu dans un 
contenant rigide, ou «bombe calorimétrique», placé dans l’enceinte du calori- 
mètre (voir la FIGURE 5.5). Dans ces appareils, une résistance électrique permet de 
fournir l’énergie nécessaire pour amorcer certaines réactions. 


Thermomètre —— "À : ue 
[ d'oxygène 

Acitat Ë Fil de résistance 
gitateur u électrique Fil d'ignition 


Bouchon 


PF Thermomètre 


Agitateur 
Verre 


Vide 


Bombe 
calorimétrique 


Eau 


Échantillon 


Un calorimètre (vue en coupe). Un calorimètre doté d'une bombe calorimétrique (vue en coupe). 


Tous les matériaux d’un calorimètre, qui est un système isolé, prennent part aux 
transferts d’énergie. Ainsi: 


x 


e la chaleur absorbée par une réaction endothermique est équivalente à la 
chaleur fournie par le calorimètre; 


e la chaleur dégagée par une réaction exothermique est équivalente à la chaleur 
absorbée par le calorimètre. 


Ilest à noter toutefois que la chaleur de réaction (AH 5crion) et la chaleur absorbée 
ou dégagée par un calorimètre (Q,;primèrre) Sont toujours de signes contraires, 
comme le montre la relation ci-dessous: 


AH 


réaction = —Qcalorimètre 


Pour calculer la chaleur absorbée ou dégagée par un calorimètre, on doit tenir 
compte de la masse et de la capacité thermique massique de chacun des maté- 
riaux qui le constituent. Ainsi: 


Ociorimètre = (m eauCeauAT ) + (m matériau Cmatériau1 AT) + (m matériau2Cmatériau2AT ) +... 


Comme la variation de température est la même pour chacune des composantes 
du calorimètre, il est possible de simplifier le calcul en 
déterminant la capacité calorifique du calorimètre me ; 

——_ ; «Calorifique» vient du 
(Ccalorimetre) pour une quantité d’eau donnée. (Atten- mot latin calorificus, signi- 
tion à ne pas confondre avec la capacité thermique fiant «qui échauffe». 
massique, C.) 


ÉTYMOLOGIE 


DÉFINITION 

La capacité calorifique d’un calorimètre correspond à la quantité d'énergie 
nécessaire à une variation de température de 1 °C de l’ensemble de ses com- 
posantes. Elle s'exprime en J/°C ou en kJ/°C. 
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En conclusion, pour calculer la chaleur absorbée ou dégagée par un calorimètre, 
on applique la relation suivante. 


Chaleur absorbée ou dégagée par un calorimètre 

Oalorimètre = CealorimètreAT OÙ Oorimerre représente la chaleur absorbée ou 
dégagée par le calorimètre (en J ou en kJ) 
Cealorimetre eprésente la capacité calorifique 
du calorimètre (en J/°C ou en kJ/°C) 
AT représente la variation de température 
des composantes du calorimètre (en °C) 


La capacité calorifique est une constante qui dépend de chaque calorimètre. Elle 
peut être déterminée à l’aide de la chaleur d’une réaction connue. Certains 
calorimètres sont normalisés. Leur capacité calorifique est alors indiquée par le 
fabricant. 


Voyons un exemple de problème dans lequel on détermine la chaleur molaire 
d’une combustion à l’aide d’un calorimètre normalisé. 


La combustion de 100 g de méthane (CH4) entraîne une variation de température de 6,5 °C 
dans un calorimètre dont la capacité calorifique est de 76/6 kJ/°C. Quelle est la chaleur 


molaire de combustion du méthane ? 


Calcul de l'énergie absorbée ou dégagée Calcul du nombre de moles 
par le calorimètre RFEbr 
PV 7 ca Brin AT F n 

= / 67/6 kJ/8E x 6,5 S€- LETCM 100: 

_ 4980k) D'oùn M = 1605e/mo = 00623 mol 
Détermination de la chaleur de réaction Calcul de la chaleur molaire 
A écction T Eee ?k] di —49,89 kJ 

= _4989k) Imol 00623 mol 

Imelx -4989 k] 
OO ma ET EEE 


La chaleur molaire de combustion du méthane | 


est de 801 kJ/mol. 


À l’aide du résultat de ce calcul, on peut écrire l'équation thermique de la trans- 
formation: 


Combustion du méthane: 
CHi(g) + 2 One)  CO)(g) + 2 H)O(g) + 801 kJ 


ou 
CHite) + 2 Ooçe) —* COp(e) + 2 HoO(yy  AH=-801kJ 


Cette réaction est donc exothermique. 
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Mesurer la variation de température de l’eau d’un calorimètre révèle ainsi la na- 
ture endothermique ou exothermique d’une transformation. Comme le montre le 
TABLEAU 5.6: 


e dans le cas d’une réaction endothermique, le calorimètre doit fournir l'énergie 
nécessaire à la transformation. Il en résulte une diminution de la température de 
eau; 

e dans le cas d’une réaction exothermique, le calorimètre doit absorber l’énergie 
dégagée par la transformation. Il s'ensuit une augmentation de la température 
de Peau. 


XXE LA VARIATION DE TEMPÉRATURE D'UN CALORIMÈTRE EN FONCTION 
DU TYPE DE TRANSFORMATION 


Variation de Signe du AT Transformation Signe du AH 
température (AT) et du Q,,,imètre 
du calorimètre 


La température diminue Négatif Endothermique Positif 


La température augmente | Positif | Exothermique | Négatif 


La chaleur de réaction en solution aqueuse 


Une façon simple de construire un calorimètre ÉTYMOLOGIE 

est d'employer deux verres de polystyrène super- EE 
posés, un couvercle et un thermomètre, comme polus, qui signifie «nombreux», 
le montre la FIGURE 5.7. Etant donné que le poly- et du mot latin styrax, qui est le 
styrène est un matériau qui participe très peu nom d'un arbrisseau d'où l'on 
aux échanges thermiques, la capacité thermique tire une résine, le styrène. 

du calorimètre correspond approximativement 

à celle de l’eau. Par conséquent, la chaleur absorbée ou dégagée par ce calori- 
mètre se calcule à l’aide de la relation suivante. 


Chaleur absorbée ou dégagée par un calorimètre de polystyrène 


AT 


= MeauCeau\T eau OÙ Ocalorimerre Présente la chaleur absorbée ou 


dégagée par l’eau du calorimètre (en J) 

Meau représente la masse de l’eau (en g) 

Ceau représente la capacité thermique massique 
de l’eau (4,19 J/g°C) 

AT représente la variation de température 


eau 
de l’eau (en °C) 


orme eau 


5.7 
EL Thermomètre 


Couvercle 
de plastique 


2 1 
{ | 
A | —— Verres de 


polystyrène 


Eau 
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Un calorimètre 
formé de verres 
de polystyrène 

(vue en coupe). 


© ERPI Reproduction interdite 


Au lieu de mesurer la masse de l’eau, l’un des éléments de cette formule, il est sou- 
vent plus facile de mesurer le volume de l’eau. En effet, puisque la masse volu- 
mique de l’eau est de 1 g/ml, la valeur numérique de son volume est équivalente 
à celle de sa masse. 


Pour finir, mentionnons qu’un calorimètre de polystyrène est très utile pour déter- 
miner la chaleur des transformations qui s’effectuent en milieu aqueux. Les pages 
suivantes expliquent comment calculer la chaleur molaire de deux de ces transfor- 
mations: la dissolution et la neutralisation acidobasique. Le calorimètre de poly- 
styrène pourrait aussi être utilisé pour certains changements de phase. 


LA CHALEUR MOLAIRE DE DISSOLUTION 


Voyons comment déterminer la chaleur molaire de dissolution d’un soluté dans 
l’eau à l’aide d’un calorimètre de polystyrène. 


DÉFINITION 

La chaleur molaire de dissolution correspond à la quantité d’énergie 
absorbée ou dégagée lors de la dissolution d’une mole de soluté dans un 
solvant. 


Dans un calorimètre contenant 1500 ml d'eau, vous effectuez la dissolution de 4,80 g d'hydroxyde 
de lithium. Vous constatez que la température de l'eau passe de 25,0 °C à 370 °C. Quelle est 
la chaleur molaire de dissolution de l'hydroxyde de lithium ? 


Calcul de l'énergie absorbée ou dégagée Calcul du nombre de moles 
par le calorimètre MLM 
Qi si Pasce ao hais L É 

= 15004 x 419 J/82C x 120 2€ LE LEMEEEET #60 et 

L 7640 D'oùn M0 rl 0,200 mol 
Détermination de la chaleur de réaction Calcul de la chaleur molaire 
A con F CURRAR AR 2 J — =}5421) 

-_7542) Îmol 0,200 mol 

Îmelx -/542 ) 


= 37 710)=-37710k) 


0,200-mel 


La chaleur molaire de dissolution de l'hydroxyde 


de lithium est de -377 kJ/ mol. 


La détermination de la chaleur molaire de dissolution est utile pour écrire l’équa- 
tion thermique de la transformation. Dans notre exemple, l'équation s’écrit comme 
suit: 
Dissolution de l’hydroxyde de lithium: 
LiOH{,, —+ LiOH{39) + 37,7 kKJ 
ou 


LiOH(s) + LiOHçag  AH=-37,7kJ 
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Le TABLEAU 5.8 présente la chaleur molaire de dissolution dans l’eau de quelques 


substances. 


5.8 


Dissolution endothermique 


LA CHALEUR MOLAIRE DE DISSOLUTION DANS L'EAU DE QUELQUES SUBSTANCES 


Dissolution exothermique 


Substance Chaleur absorbée Substance Chaleur dégagée 
(en kJ/mol) (en kJ/mol) 
Nitrate d'argent (AgNO:) +22,6 Dioxyde de carbone (CO) 201 
Chlorate de potassium (KCIO3) +414 Sulfate de cuivre (CuSO,) —67,7 
lodure de potassium (KI) +204 Acide fluorhydrique (HF) —61,6 
Nitrate de potassium (KNO3) +349 Acide nitrique (HNO:) —33,3 
Thiocyanate de potassium (KSCN) +24,3 Acide sulfurique (HSO1) —74 
Bromate de lithium (LiBrO3) #4 Hydroxyde de potassium (KOH) -573 
Fluorure de lithium (LiF) +4,7 Bromure de lithium (LiBr) -489 
Chlorure de sodium (NaCI) +39 Nitrate de lithium (LiNO3) 2,5 
Nitrate de sodium (NaNO3) +205 Hydroxyde de sodium (NaOH) 44,6 
Chlorure d'ammonium (NH,CI) +14,8 Ammoniac (NH3) 30,6 


À l’aide des données de ce tableau, on peut aussi prédire la température finale de 
Peau après la dissolution d’une substance. Voyons un exemple à la page suivante. 


Péchelle de la planète. Les mote 


Timothy Prickett Morgan. Le pl 


chaleur, de bruit et de lumière.» 


refroidissement par des fluides. 
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urs de recherche 


qui entassent dans ces centres des dizaines de 

milliers de serveurs, capables de mémoriser des 
milliards de courriels, textes, films et musiques, sont 
en voie de devenir de véritables ogres énergétiques. 


«Notre ordinateur fait partie des appareils les plus 
inefficaces jamais inventés, écrit le spécialiste 


us gros de l’élec- 


tricité qui le nourrit est relâché sous forme de 


Les fabricants de processeurs ou de serveurs 
veulent maintenant concilier hausse de la perfor- 
mance et lutte contre chaleur et consommation. Par exemple, la conception 
de puces dotées de milliards de micro-trous facilitera la circulation du courant 
et elle limitera pertes et échauffements. Les spécialistes de la climatisation 
affirment qu’il faudra bientôt abandonner l'air soufflé pour passer au 


ARTICLE TIRÉ D'INTERNET 


Alerte à la surchauffe informatique 


Entre 2000 et 2005, la consommation électrique 
des centres de données informatiques a doublé à 


Certains centres de données renferment des dizaines 
de milliers de serveurs informatiques. 


Adapté de: Le Devoir, Alerte à la surchauffe informatique [en ligne], 26 juin 2007. 
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Vous dissolvez 5,00 9 de nitrate de potassium dans 2500 ml d'eau à 220 °C. Quelle est la température finale 
de la solution ? On considère qu'il ny a aucune perte d'énergie dans l'environnement. 


Calcul du nombre de moles Calcul de la variation de température de l’eau 


M = 197 Diners rm PENSE LIT 
n 


rime L 1730 + 


D'oùn = = HE = 00495 mo | PAR mc DE00ex40eC 109 € 
Chleul ac hair dé réaction Calcul de la température finale de l'eau 
+349 k) ?k) AT= TT; 
Tmol 00495 mol D'où RAP EE H6S PE -2DO TE POSE 
+349 kJ x 00495-met | 41734) La température finale de la solution est de 204 °C. 


Il est normal que la température finale soit plus petite que 

la température initiale, puisque la dissolution du nitrate 

de potassium est un phénomène endothermique. Cela signifie 
que la dissolution a absorbé de l'énergie provenant de l'eau. 


Î-mel 


Détermination de la chaleur absorbée ou 
dégagée par le calorimètre 


DE iètée si FAFPELEE F He kJ ou -1730 J 


LA CHALEUR MOLAIRE DE NEUTRALISATION ACIDOBASIQUE 


Voyons comment déterminer la chaleur molaire d’une neutralisation acidobasique 
à l’aide d’un calorimètre de polystyrène. 


DÉFINITION 

La chaleur molaire de neutralisation acidobasique correspond à la quantité 
d'énergie absorbée ou dégagée lors de la neutralisation d’une mole d’acide ou 
d’une mole de base. 


Dans un calorimètre, vous neutralisez complètement /5,0 ml d'une solution d'hydroxyde de potassium 
à 0,50 mol/L avec 75,0 ml d'une solution d'acide fluorhydrique à 0,50 mol/L. Vous constatez alors que 
la température augmente de 5,0 °C. Quelle est la chaleur molaire de neutralisation de la base ? 


Calcul de l'énergie absorbée ou dégagée Calcul du nombre de moles 
par le calorimètre ALERT 
Pt T MCE L 
= 15008 x 410 J&°C x 50 °C D'où n = CV = 0,50 mol/E x 00/50E= 00375 mol 
= 31425 J Calcul de la chaleur molaire 
Dans le cas de solutions aqueuses, on considère que ?) _31425 J 
la quantité d'eau dans le calorimètre correspond Tmol 00375 mol 
au volume total des solutions. 
1 —31425 J 
La capacité thermique massique d'une solution diluée eee = 83 800 J ou -83,800 k) 


est à peu près équivalente à celle de l'eau pure. | ++ 
La chaleur molaire de neutralisation de la base 


Détermination de la chaleur de réaction (l'hydroxyde de potassium) est de -83,8 kJ/mol. 


Aston Ç QE B -31425 J 
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HISTOIRE DE SCIENCE 


La réfrigération 


Depuis la préhistoire, l’être hu- 
main utilise différentes techniques 
pour conserver des denrées ali- 
mentaires. L’une d’entre elles est 
d’entreposer les aliments dans des 
endroits frais comme une fosse, un 
abri, une cave ou directement dans 
la neige. En Mésopotamie, on a 
découvert des constructions en 
terre, Vieilles de plus de 4000 ans, 
qui auraient servi à conserver de la 
glace à cet effet. 


À partir du milieu du 19° siècle 
jusqu'aux années 1930, les gla- 
cières domestiques sont de plus en 
plus répandues. Le compartiment 
inférieur de la glacière sert à conser- 
ver la nourriture rafraîchie par le 
bloc de glace du compartiment 
supérieur. La glace, récoltée l’hiver, 
est ensuite stockée dans des entre- 
pôts isolés par de la sciure de bois. 


La première réfrigération artifi- 
cielle est attribuée au médecin 
William Cullen (1710-1790), de 
l’université de Glasgow, en Écosse. 
En 1755, il obtient un peu de glace 
en faisant évaporer de l’eau sous 
une cloche à vide. 


En 1805, l’inventeur américain 
Oliver Evans (1755-1819) dessine 
la première machine réfrigérante à 
compression de vapeur. Ce système 
récupère la chaleur grâce à l’éva- 
poration d’un fluide réfrigérant 
(l’éther diéthylique), lequel est 


condensé de nouveau par 
compression. En 1873, l’ingénieur 
allemand Carl Von Linde (1842- 
1934) créera le premier réfrigéra- 
teur à compression fiable et effi- 
cace. Cet appareil utilise léther 
diméthylique (CH30CH;) comme 
fluide réfrigérant. 


Parallèlement, le principe du 
réfrigérateur est appliqué pour 
refroidir l’air des habitations. Ainsi, 
en 1842, le médecin John Gorrie 
(1803-1855) conçoit un refroidis- 
seur d’air à compression basé sur 
l'expansion rapide d’un gaz. En 
1906, l’ingénieur américain Willis 
H. Carrier (1876-1950) fait breve- 
ter son appareil, ancêtre du clima- 
tiseur actuel. 


L’ingénieur français Ferdinand 
Carré (1824-1900) invente, en 
1859, le réfrigérateur à absorption 
de gaz. Cet appareil utilise une 
source de chaleur, comme la com- 
bustion du propane, au lieu d’un 
compresseur pour assurer les chan- 
gements de phase du fluide réfrigé- 
rant. Le procédé porte le nom de 
cycle de Carré. Ce type de réfrigé- 
rateur est utile dans les maisons 
non reliées au réseau électrique. 


En 1913, le Dolmere (de l’anglais 
Domestic Electric Refrigerator) est le 
premier réfrigérateur domestique à 
compression fabriqué en série. Le 
réfrigérateur moderne à deux tem- 


L'ÉVOLUTION DE LA RÉFRIGÉRATION DANS LE TEMPS 


Avant Vers 
notre ère 1850 
Entreposage dans Glacière 


un endroit frais 


1859 1873 
Cycle de Réfrigérateur 
Carré de Linde 


Les réfrigérateurs d'aujourd'hui se 
perfectionnent continuellement. Ils sont 
souvent dotés d'accessoires, comme 
d'un distributeur de glaçons où d'un 
affichage à cristaux liquides. 


pératures (doté d’un compartiment 
qui réfrigère et d’un autre qui 
congèle) ne sera fabriqué qu’en 1939. 


En 1930, des chercheurs met- 
tent au point de nouveaux fluides 
réfrigérants non toxiques et non 
inflammables à base d’hydrocar- 
bures fluorés: les chlorofluoro- 
carbures (CFC). Cependant, on 
observe dès 1974 que ces produits 
ont un effet de dégradation sur la 
couche d’ozone. Depuis, ces fluides 
ont graduellement été remplacés 
par des hydrocarbures halogénés, 
comme le CH,F,, moins dom- 
mageables pour l’environnement. 


1939 


Réfrigérateur à 
deux températures 
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EVA La loi de Hess 


Certaines réactions s’effectuent en plusieurs étapes. ÉTYMOLOGIE 

C’est ce qu’on appelle un « mécanisme de réaction». Are 
En additionnant les équations de chacune des étapes, mot latin mechanicus, qui 
on obtient l’équation globale de la réaction. Les ter- signifie «machine». 

mes identiques placés du même côté de l’équation 

s’additionnent, tandis que les termes identiques placés de part et d’autre de 
l'équation se soustraient. Certains termes s’annulent ainsi complètement et ne se 
retrouvent pas dans l’équation globale. 


DÉFINITION 
Un mécanisme de réaction est une suite chronologique d’étapes qui conduisent 
des réactifs aux produits. Il se résume par une équation globale de la réaction. 


Voyons un exemple de mécanisme de réaction avec la formation du chlorure de 
sodium (NaCI) à partir du dichlore gazeux et du sodium solide (voir la FIGURE 59). 
Cette réaction s’effectue selon les étapes indiquées ci-dessous: 


La formation du 
chlorure de sodium 

à partir de dichlore 

et de sodium nécessite 
plusieurs étapes 
intermédiaires. 


Nas) > Nas AH = +107 kJ 
Na — Nat + Le” AH) = +496 kJ 
1 

DE Clo(g) > (g) AH; = +121 kJ 
CéerpCE AH = —349 kJ 
NE + CG — NaCl(s) AHs = -786 kJ 

1 
Nas) os Clg) + NaCl( AH tal = ÿ 


D’après ces données, quelle est la chaleur de la réac- LIEN MATHÉMATIQUE 


tion globale ? C’est le chimiste russe Germain Henri 
Hess (1802-1850) qui, en 1840, trouva la façon de 
répondre à cette question. Il observa que la chaleur 
d’une réaction est la même, qu’elle se fasse en une ou 
plusieurs étapes. Ainsi, la chaleur d’une réaction est 
égale à la des chaleurs de chacune 
des étapes qui la constituent. C’est ce qu’on appelle la 
«loi de Hess». 
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DÉFINITION 

La loi de Hess stipule que, lorsqu'une réaction est la somme algébrique de 
deux ou plusieurs réactions, la chaleur de cette réaction équivaut à la somme 
algébrique des chaleurs des réactions qui ont servi à établir cette somme. 


Dans l’exemple, la chaleur de formation du NaCI,,, se calcule comme suit: 
AH tal = AH + AH; + AH; + AH, + AHi 
= 107 kJ + 496 kJ + 121 kJ + —349 KJ + —786 kJ 
= —411 kJ 


Une application pratique 
de la loi de Hess 


La loi de Hess a permis aux scientifiques de déterminer la chaleur | Ca 
de réactions complexes. En effet, grâce à cette loi, il est possible 
de décortiquer une réaction en une série de réactions plus simples 
à réaliser par calorimétrie. Il suffit ensuite d’additionner les 
chaleurs de ces étapes pour obtenir la chaleur de la réaction 
complexe. 


Voyons un exemple d’application de la loi de Hess. Il consiste à 
calculer la chaleur de combustion de l’éthane, CoHé(gy à l’aide de 
réactions connues. 


1. Il faut d’abord écrire l’équation globale de la réaction. Il ne faut 
pas oublier de la balancer lorsque c’est nécessaire. 


2 CoHétey + 7 One) 4 CO) + 6 HO AH=? 


2. Il faut ensuite choisir des réactions dans lesquelles on trouve au 
moins l’une des substances en jeu dans la réaction globale. On 
peut soit consulter les tableaux de référence, soit utiliser les 


réactions fournies par le problème. NT TT 
À je 
Voici les réactions utiles pour déterminer la chaleur de com- pu | [PU 
bustion de l’éthane, et dont la chaleur de réaction est connue: sn + L 
2 C(s) + 3 Hoçg)  CoHé(g) AH = —84,7k)J L'éthane, un gaz présent dans le gaz naturel 
CA + Oo — CO AH=-3935kJ et le pétrole, est utilisé pour la production 
(s) 2(8) 2(g) ? ALL 
1 de l'éthylène, une substance entrant dans 
Hote) + + Oo(e) * H2O(8) AH = -2418 kJ la composition de matières plastiques. 


Dans cet exemple, il n’est pas nécessaire de choisir une quatrième réaction pour 
le dioxygène, puisqu'il est déjà présent dans deux des réactions choisies. 


3. Il faut réorganiser les équations de sorte que chaque substance se trouve du 
bon côté de l’équation et en quantité suffisante. Si nécessaire, on peut inverser 
une équation. Toutefois, dans ce cas, il ne faut pas oublier d’inverser le signe du 
AH. S’il y a lieu, on peut aussi multiplier ou diviser chaque coefficient ainsi que 
la chaleur de réaction par un dénominateur commun. 


Dans l’exemple: 


o il faut inverser et multiplier par deux la première équation, afin d’obtenir 
deux molécules de CHéç,) du côté des réactifs: 
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o il faut multiplier par quatre la deuxième équation, afin d’obtenir quatre 
molécules de CO:,4) du côté des produits: 


o il faut multiplier par six la troisième équation, afin d’obtenir six molécules de 
H)04) du côté des produits : 


6 Hate) + 3 Ont) —* 6 H0(9 AH = (-241,8 kJ x 6) = —1450,8 kJ 


4. Il faut additionner toutes les équations réorganisées afin de s’assurer d’obtenir 
la réaction de départ ainsi que la chaleur qui lui est associée. 


2 CoHé(g) 4€ + EH) AH = +169,4kJ 
AC + 4 Op(g) ? 4 CO(g) AH = -1574,0 kJ 
EH) + 3 Oo(g) 6 HO (9) AH = —1450,8 kJ 


2 CoHétg) + 7 On(e) =? 4 CO(g + 6 HoO(y  AH=-28554kJ 


5. S’il y a lieu, on convertit le résultat obtenu en chaleur molaire (en kJ/mol) ou 
en chaleur massique (en kJ/g). 


Dans l’exemple, la chaleur molaire de combustion de l’éthane est de: 


—2855,4kJ 


D Mo = —1427,7 KJ/mol 


La FIGURE 5.11 résume les étapes à suivre pour déterminer la chaleur d’une réaction 
par la loi de Hess. Cependant, selon le cas, certaines de ces étapes ne seront pas 
toujours nécessaires. 


1. Écrire l’équation globale balancée. [541 | Les étapes à suivre pour 
q 8 


déterminer la chaleur 
de réaction par la loi 
3. Réorganiser les équations en les inversant ou en les multipliant. de Hess. 


2. Choisir les équations pertinentes. 


4. Additionner les équations ainsi que les chaleurs qui leur sont associées. 
5. Convertir la valeur obtenue selon les exigences du problème à résoudre. 


Aujourd’hui, il existe plusieurs tableaux de référence — certains sont présentés en 
annexe — dans lesquels on trouve les chaleurs associées à différentes transforma- 
tions (chaleur de dissolution, chaleur de combustion, chaleur de fusion, chaleur de 
formation, etc.). Ces tableaux servent à l’application de la loi de Hess. Il est toute- 
fois important d’écrire correctement les équations qui en découlent. Le tableau le 
plus utile est sans contredit le tableau des chaleurs de formation (voir l’annexe 4). 


Une formation est une réaction au cours de laquelle une substance est formée à 
partir de ses éléments sous leur forme la plus stable. Par exemple, l'équation de 
formation de l’eau sous forme liquide s’écrit comme suit: 


Ho 


+2 Oag — HOm  AH=-2858 kJ 


La forme la plus stable de l’hydrogène et de l’oxygène est leur forme diatomique. 
On écrit donc H, et O, dans l’équation. Comme la chaleur de formation est tou- 
jours indiquée en kJ/mol de produit, on doit utiliser des coefficients fractionnaires 
lorsque nécessaire pour que l’équation balancée corresponde à la formation d’une 
mole de produit. 
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Voyons un exemple d’utilisation du tableau des chaleurs de formation. 


Quelle est la chaleur molaire de combustion du monoxyde de carbone ? 


1. Écrire l'équation globale balancée. 3.et4. Réorganiser et additionner les équations. 
CO + . Oxo) * CO2(0) AH =? CO) Cet He AH = #05 k) 

2. Choisir les équations pertinentes. Er EE Ch) AH = -3935 k) 
Co+-7 ao COw) … A= 05H) CO ++ One + CO AH=-2830k) 
CEMETIMEETE AH = -393,5k) 


La chaleur molaire de combustion du monoxyde 
Les équations découlent des chaleurs de formation de carbone est de -283,0 kJ/mol. 
de l'annexe 4. | 


La représentation graphique 
d’un mécanisme de réaction 


On peut représenter un mécanisme de réaction par un diagramme énergétique. La 
FIGURE 5.12 illustre un mécanisme possible pour la formation du butane (CaHio()); 
qui s'effectue selon les étapes suivantes: 


Étape 1: 4 Ci) + 4 Oopy) + 4 COo(p) AH° =—1574,0 kJ 
Étape 2: 5 Ho) + > Onte) =? 5 H)O(y) AH° = —1209,0 kJ 
Étape 3: À CO:(8) +5 HO (9) — CaHi0(g) + . O)(g) AH° = +2657,4 KkJ 


L'interprétation de ce diagramme permet de déterminer la chaleur de réaction (AH) 
et l'énergie d’activation (E,) de chacune des étapes (voir le chapitre 4). 


_ fa LE DIAGRAMME ÉNERGÉTIQUE DE LA FORMATION DU BUTANE 


AH 
AH3 = 1256 k) - -27830k) 
= +26574k) 


H(k]J , , | =H - 
ja Etape 1 Étape 2 Etape 3 AF Fe ñ, 
AH, =-15740kJ- Ok) 
600 Abe = —-1574,0 kJ 
(9) 7 2 12(9) 
0 
056 Fo: I AH, = -2783,0 kJ - -1574,0 k]J 
_400 Réactits 2 = 2090 k) 
I 
[l 
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Résumé 


La chaleur molaire d’une réaction 


5.1 LA CALORIMÉTRIE 


La loi de la conservation de l’énergie stipule que l’énergie ne peut être ni créée 

ni détruite. Ainsi, dans un système isolé: 

o l'énergie absorbée par une transformation est équivalente à l’énergie fournie 
par ce système; 

o l’énergie dégagée par une transformation est équivalente à l’énergie absorbée 
par ce système. 


La calorimétrie est une méthode expérimentale qui permet de déterminer la 
chaleur d’une réaction en calculant la quantité d’énergie absorbée ou dégagée 
par un système isolé. 


Un calorimètre est un appareil isolé qui permet de prendre les mesures néces- 
saires pour effectuer les calculs de calorimétrie. 


Les calorimètres peuvent prendre plusieurs formes, selon le type de transfor- 
mation dont on veut mesurer la chaleur de réaction: 


o la transformation peut s’effectuer directement dans l’eau que contient le 
calorimètre ; 


o elle peut aussi s’effectuer dans une bombe calorimétrique. 
Tous les matériaux d’un calorimètre prennent part aux transferts thermiques. 


La capacité calorifique d’un calorimètre correspond à la quantité d’énergie 
nécessaire à une variation de température de 1 °C de l’ensemble de ses com- 
posantes. Elle s’exprime en J/°C ou en kJ/°C. 


La chaleur absorbée ou dégagée par un calorimètre se calcule à l’aide de la for- 
mule mathématique suivante: ©,;primètre = CcalorimètreAT. 


La chaleur absorbée ou dégagée par un calorimètre est toujours de signe 


contraire à la chaleur de réaction. Ainsi: AH,5ction = -Qcalorimètre: 


Mesurer la variation de température de l’eau d’un calorimètre révèle la nature 
endothermique ou exothermique d’une transformation. 


LA VARIATION DE TEMPÉRATURE D'UN CALORIMÈTRE EN FONCTION 
DU TYPE DE TRANSFORMATION 


Variation de Signe du AT Transformation Signe du AH 


température (AT) et du Q 


calorimètre 


du calorimètre 


La température diminue Négatif Endothermique Positif 


La température augmente 


Positif Exothermique 


Négatif 


Étant donné que le polystyrène participe peu aux échanges thermiques, la 
chaleur absorbée ou dégagée par un calorimètre de polystyrène peut se cal- 
culer à l’aide de la formule mathématique suivante : Q,,pimètre = MeauCeauAT'eau- 
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e Le calorimètre de polystyrène est très utile pour déterminer la chaleur des 
transformations qui s'effectuent en milieu aqueux, comme la dissolution ou la 
neutralisation acidobasique. 


e La chaleur molaire de dissolution correspond à la quantité d’énergie absorbée 
ou dégagée lors de la dissolution d’une mole de soluté dans un solvant. 


e La chaleur molaire de neutralisation acidobasique correspond à la quantité 
d'énergie absorbée ou dégagée lors de la neutralisation d’une mole d’acide ou 
d’une mole de base. 


5.2 LA LOI DE HESS 


e Un mécanisme de réaction est une suite chronologique d’étapes qui conduisent 
des réactifs aux produits. Il se résume par une équation globale de la réaction. 


e On peut additionner les équations de chacune des étapes d’un mécanisme de 
réaction pour obtenir l’équation globale de la réaction: 


o les termes identiques placés du même côté de l’équation s’additionnent; 
o les termes identiques placés de part et d’autre de l’équation se soustraient. 


e La loi de Hess stipule que, lorsqu'une réaction est la somme algébrique de deux 
ou plusieurs réactions, la chaleur de cette réaction équivaut à la somme algé- 
brique des chaleurs des réactions qui ont servi à établir cette somme. 


e Voiciles étapes à suivre pour déterminer la chaleur de réaction par la loi de Hess: 
1. Écrire l'équation globale balancée. 
2. Choisir les équations pertinentes. 
3. Réorganiser les équations en les inversant ou en les multipliant. 
4. Additionner les équations ainsi que les chaleurs qui leur sont associées. 
5. Convertir la valeur obtenue selon les exigences du problème à résoudre. 


e On peut représenter un mécanisme de réaction par un diagramme énergétique, 
comme celui ci-dessous. 


LE DIAGRAMME ÉNERGÉTIQUE DE LA FORMATION DU BUTANE 


H(k) AH =H,-H, 


Étape 2 Étape 3 


Le AH, =-1574,0 kJ - Ok) 
600 = —-1574,0 kJ 
0 Cahio(e) 
1256 | Resciits AH; = -2783,0 kJ - -15740 kJ 
_400 = -12090 kJ 


_1000 AH; = 1256 k) - 127830 k) 


. = +26574k) 


—2000 


-27830 
—3000 
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Matière à réflexion 


Les piles de l'avenir 


On fonde beaucoup d'espoir sur les piles à com- 
bustible. Pourtant, leur découverte remonte à 
1839. Elles sont ensuite tombées dans l'oubli 
durant plusieurs décennies. Les recherches visant 
à exploiter de nouvelles technologies «vertes» les 
ont remises à l'avant-plan. Elles pourraient ali- 
menter les voitures sans produire de gaz à effet 
de serre ou d'autres polluants, mais plusieurs em- 
bûches demeurent. 


Expliquez le fonctionnement d'une pile à combustible. Précisez les avantages et les 
inconvénients liés à son exploitation. 


PISTES D'EXPLORATION 
52 La réaction qui se produit dans une pile à combustible est-elle endothermique 
ou exothermique ? Quelles formes d'énergie y sont mises en jeu ? 


52 Quelles substances sont nécessaires à la fabrication d'une pile à combustible ? 
Quelles sont les différentes sortes de piles à combustible ? 


52 Quels sont les avantages et les inconvénients de l'emploi de piles à combustible ? 


Les sables bitumineux 
et le captage du CO; 


Dans l'Ouest canadien, on veut investir des mil- 
lions de dollars dans des projets visant à capter le 
dioxyde de carbone produit par l'exploitation des 
sables bitumineux, afin de réduire les émissions 
de gaz à effet de serre. Le procédé de captage et 
de stockage du carbone consiste à récupérer le 
CO; émis et à le stocker dans des formations 
géologiques situées à un ou deux kilomètres 
sous terre. La réaction qui permet de stocker le 
dioxyde de carbone dans le sol est la suivante: 


Ca(OH (0) + CO;() — CaCO3(s) + HO( 


Évaluez les avantages et les inconvénients de la méthode de captage et de stockage 
du CO; en rapport avec l'exploitation des sables bitumineux dans l'Ouest canadien. 


PISTES D'EXPLORATION 


52 Quelle est la chaleur molaire de la réaction employée pour stocker le CO; ? 

02 Quel sera l'effet du stockage du CO; sur la température du sous-sol de la région ? 
Qu'est-ce que la pollution thermique ? 

5) Quels sont les enjeux économiques et écologiques liés à l'exploitation des sables 
bitumineux ? 
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Exercices 


La calorimétrie 


1. La combustion de 0,500 g de propane (C3Ha) 


entraîne une variation de 10,0 °C dans un 
calorimètre dont la capacité calorifique est 
de 2,312 kJ/°C. Quelle est la chaleur molaire 


de combustion du propane ? 


. Dans le but de calibrer une bombe calorimétrique, 
Cassandra y brûle un échantillon de 1,20 g 

de carbone. Elle note alors que la température 
augmente de 22,0 °C à 290 °C. Si la chaleur 
molaire de combustion du carbone est de 

—394 kJ/mol, quelle est la capacité calorifique 
du calorimètre ? 


. Manon verse 120,0 ml d'eau à une température 
de 23,0 °C dans un calorimètre de polystyrène. 
Elle y ajoute ensuite 5,80 g d'hydroxyde 

de sodium (NaOH,,;) et brasse le mélange. 
Lorsque la dissolution est complète, elle note 
une température de 35,5 ©C. 


a) Quelle est la quantité de chaleur absorbée 
ou dégagée par la dissolution de l'hydroxyde 
de sodium ? 


b) Quelle est la chaleur molaire de dissolution 
de l'hydroxyde de sodium ? 


c) Quelle est la chaleur massique de dissolution 
de l'hydroxyde de sodium ? 


d) Sachant que l'hydroxyde de sodium est 
un électrolyte fort, écrivez l'équation 
thermique de dissolution de l'hydroxyde 
de sodium. 


. Le bromure de lithium est un sel minéral et 
un électrolyte fort. Quand on dissout 145 g 


de ce sel dans 25,0 ml d'eau, on note que 
la température passe de 170 °C à 24,8 °C. 


a) Déterminez la chaleur molaire de cette 
transformation. 


b) Écrivez l'équation thermique de dissolution 


du bromure de lithium. 


. Dans un verre de polystyrène, Alexandra verse 


50,0 ml d'eau à 25,0 °C. Elle y ajoute ensuite 


3,00 g de LiOH,,, Quelle sera la température 
du mélange une fois la dissolution terminée ? 
(La chaleur molaire de dissolution de 


l'hydroxyde de lithium est de -38,0 kJ/mol.) 


. À l'aide du tableau 5.8 de la page 146, écrivez 


l'équation thermique de dissolution de chacune 
des substances suivantes. 


a) L'hydroxyde de potassium. 
b) L'iodure de potassium. 
c) Le chlorure de sodium. 


d) Le nitrate de sodium. 


. Quelle est la chaleur absorbée où dégagée 


par la dissolution de 5,00 g de sulfate de cuivre 
(CuSO) ? 


. Marc-Antoine cherche une façon simple de 


refroidir sa boisson énergisante lorsqu'il part 

en excursion en forêt. || a découvert que la 
dissolution du salpêtre (ou nitrate de potassium, 
KNO3) est un phénomène endothermique. 
Grâce à cette dissolution, il pourra diminuer 

la température d'un certain volume d'eau, puis 
y déposer sa bouteille de boisson énergisante 
pour la refroidir. 


Si la chaleur molaire de dissolution du nitrate 
de potassium est de +349 kJ/mol, quelle masse 
de cette substance Marc-Antoine doit-il 
transporter avec lui pour pouvoir abaisser 


la température de 500 ml d'eau de 31,0 °C 
à 4,0 °C ? 


. Ecrivez l'équation de neutralisation acidobasique 


pour chacune des situations suivantes. 


a) Votre grand-père prend du lait de magnésie 
(Mg(OH )2(3a)) pour traiter ses brûlements 
d'estomac. L'acide sécrété par son estomac 


est de l'acide chlorhydrique (HCI,.,). 


b) Une batterie d'automobile contient de l'acide 
sulfurique (H2SOy(3a)). Une entreprise 
de recyclage de batteries usagées doit 
neutraliser cet acide. Pour ce faire, elle utilise 


de l'hydroxyde de sodium (NaOH,). 
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10. 


11. 


12. 


Dans un verre de polystyrène, Xavier verse 
50,0 mil d'une solution de NaOH à 1 mol/L. 
Dans un deuxième verre, il met 50,0 ml d'une 
solution de HCI à 1 mol/L. La température 
initiale des solutions est de 24,0 °C, soit 

la température de la pièce. Lorsque Xavier 
mélange les solutions et que la neutralisation 
est complète, il note une température de 


S0Û°E 


a) Quelle est la chaleur molaire de 
neutralisation du NaOH ? 


b) Quelle est la chaleur massique de 
neutralisation du NaOH ? 


c) Écrivez l'équation thermique de la réaction. 


L'acide sulfurique réagit avec l'hydroxyde 
de sodium selon l'équation suivante: 


H2SO (20) +2 NaOH (9) 
— Na2SO (aa) + H0O( AH = 76,6 k)J 


Si on mélange 200 ml d'une solution 
d'hydroxyde de sodium à 2 mol/L avec 100 ml 
d'une solution d'acide sulfurique de même 
concentration, quelle sera la température 
finale du mélange ? (La température initiale 
des solutions est de 22,0 °C et on considère 
que la réaction est complète.) 


| La loi de Hess 


Déterminez l'équation thermique globale de 
chacun des mécanismes de réaction suivants. 


a) Mg) +2 HC a) 
+ MgCl (ea) + H2(g) + 494kJ 
MgCl)(aa) + H2O( +135 kJ 
ms MgO) + Fu HClçaa) 
1 
Hate) += O2(o) —? H2O( + 286 kJ 


1 3 
b) HNO3Ga) 7 Ho) * 7 N2(o) + 5 O2(0) 
AH = 173,2 k) 


1 1 
7 No * 5 O2) + NO() 
AH = +903 kJ 


2 H2(9) + O2(9) +? 2 HO (9) 
AH = -4836k) 
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14. 


15: 


c) CaHgço) —+ 3 Co) + 4 Ha(o) 
AH = #104 kJ/mol de C3Hg 
3 Co + 302 + 3 CO) 
AH = -394 kJ/mol de CO; 
4 Ho) + 2 O2() + 4 H20(9) 
AH = -242 kJ/mol de H,O 


Le benzène (C£H4(,)) brûle selon l'équation 
suivante : 


CéHe(g) +77 O2(g) + 6 CO2(9) + 3 H2O(o) 


À l'aide des équations qui suivent, déterminez 
la chaleur de combustion du benzène. 


6 Cs) +3 H2(0) — CéHet 
AH = +490 kJ/mol de CH 
Cs) + O(y) ? CO2() 
AH = -393,5 kJ/mol de CO; 


1 
29) + O2(9) ? H2O(c) 
AH = _241,8 kJ/mol de H)O 


À l'aide des équations suivantes, déterminez 
la chaleur molaire de formation de l'alcool 


méthylique (CH3OH(h): 
1] 
CH3OH (y +1 T O2(9) — CO;(9) +2 HO( 
AH = 725,5 k) 


Cs) + O2(9) — CO;(9) AH = 393,5 kJ 


H2(9) + Oxo) + HO AH=-2858k) 


À l'aide du tableau des chaleurs de formation 
(voir l'annexe 4), déterminez la chaleur de 
chacune des réactions suivantes en appliquant 
la loi de Hess. 


a) La combustion du butane (C4Hhio). 


CaHio(o) + 6 5 O2(s) 


— 4 COz(9) +5 H2O(0) 
b) La combustion de l'acide sulfhydrique (HS). 
H2S(o) + 2 O2(9) ? H2SO4() 


c) La dissolution de l'acide chlorhydrique 
gazeux. 


d) La sublimation du pentachlorure de 
phosphore. 
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16. L'alimentation permet de fournir l'énergie 18. Voici un mécanisme de réaction qui pourrait 
nécessaire pour vaquer à nos occupations. expliquer la production de l'acide sulfureux: 
La principale réaction qui en est responsable 
peut être résumée par l'équation de la 
combustion du glucose: Étape 2: H,0(+ Énergie —+ Ho) +0 O2(°) 
CéHr2O6ts) +6 Oo) — 6 COz(9) +6 HO( 


Étape 1: SO2(9) + Énergie —+ S(s) + O2(9) 


ee | ni Étape 2: H2(9) + St + _ O9) 
Quelle quantité d'énergie est libérée dans — HO) + Énaraie 
l'organisme lors de la consommation d'une | aq) 

boisson contenant 50,0 g de glucose ? Equation globale: | 
(Consultez le tableau des chaleurs de SO2(9) + H2O(g) 7? H2SO3(aa) + Energie 
formation de l'annexe 4 pour répondre 


L Lequel des graphiques suivants peut illustrer 
à la question.) 


ce mécanisme ? Expliquez votre réponse. 


17. Voici le diagramme énergétique d'un À. 
mécanisme de réaction. 
H(k) 
H(k]) 
Progression de la réaction 
B. 
H(k) 


Progression de la réaction 


Précisez si chacun des énoncés suivants 
est vrai ou faux. S'il est faux, corrigez-le. 


a) Ce mécanisme de réaction comporte 
quatre étapes. 


b) L'énergie d'activation de la première étape 
est égale à l'énergie d'activation de la Progression de la réaction 
troisième étape. 

c) La réaction globale de ce mécanisme 


est endothermique. H(kJ) 


d) Deux étapes de ce mécanisme sont 
exothermiques. 


e) L'enthalpie des réactifs de la troisième 
étape est de 30 k]. 


f) La variation d'enthalpie de la troisième 
étape est de —10 k]. 


g) L'énergie d'activation de la quatrième 


étape est de 80 kJ. 
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Exercices sur l’ensemble 
du chapitre 5 


19. Sur sa bouteille de dissolvant à ongles, 


principalement constitué d'acétone 
((CH3)2CO), Jasmine remarque la mise 

en garde suivante : «Substance inflammable: 
maintenir la bouteille loin d'une source de 
chaleur». Cette observation l'amène à 

s interroger sur le potentiel énergétique de 
l'acétone. Elle place un échantillon de 1,14 g 
dans une bombe calorimétrique dont la 
capacité calorifique est de 5650 J/°C. 

La combustion complète de cet échantillon 
fait augmenter la température du calorimètre 


de 34°C. 


a) Quelle est la chaleur massique de 
combustion de l'acétone ? 


b) Quelle est la chaleur molaire de combustion 
de l'acétone ? 


. Les océans représentent un immense puits de 
carbone. Le dioxyde de carbone qui s'y dissout 
peut se transformer en carbonate de calcium 
selon l'équation suivante: 


Ca(OH (30) + COz(0) — CaCO3(s) + HO( 


a) Déterminez la chaleur molaire de la 
réaction qui permet de capter le dioxyde 
de carbone à l'aide des équations 
suivantes: 


Ca(s) + O2(9) + H2(9) + Ca(OH)2 (20) 


AH = -9861k) 
Ceo+ Org + CO AH=-393,5k) 
Cat.) * Cty+ 1-9 O2 + CeCO 3. 
AH = -1207 kJ 
H2(9) + + O2) + H20() 
AH =-2858k) 


b) Quel effet a cette réaction sur la température 
des océans ? Expliquez votre réponse. 


Laquelle des deux transformations suivantes 
dégage le plus d'énergie: la dissolution de 
1,00 g d'ammoniac (NH3) ou la dissolution 
de 1,00 g d'hydroxyde de sodium (NaOH) ? 
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24. 


25. 


26. 


Voici l'équation de dissolution du fluorure 
de lithium: 


LiF(s) — LES Lu Ps AH = +4,7 kJ/mol 
On dissout 390 g de ce sel dans 600 ml 


d'eau initialement à 24,4 °C. Quelle sera 
la température finale de la solution ? 


Lorsqu'il fait chaud en été, notre corps sécrète 
une plus grande quantité de sueur. C'est une 
façon de nous rafraîchir L'évaporation de la 
sueur permet d'absorber une partie du surplus 
d'énergie et de maintenir notre température 
corporelle autour de 37 ©C. 


Quelle quantité d'énergie est absorbée par 
l'évaporation de 100 g de sueur ? 

(Pour résoudre ce problème, utilisez les 
chaleurs de formation et considérez que la 
sueur est principalement constituée d'eau.) 


Le nitrate d'argent (AgNO3) entre dans la 
composition de la pellicule de films photogra- 
phiques, car il est photosensible et il réagit aux 
différences d'intensité lumineuse. Les images 
fixées sur la pellicule peuvent ainsi être 
révélées grâce à une série de réactions 
chimiques. Pour fabriquer la pellicule, il faut 
mélanger une solution de nitrate d'argent avec 
de la gélatine. 


Si on utilise de l'eau à 22,0 °C, quelle sera 
la température finale du mélange lors de la 
préparation de 500 ml d'une solution à 
Of mol/L de nitrate d'argent ? 


La combustion de 2,00 g d'octane (CgH4g) 
dans un calorimètre libère 103 kJ. On note 


que la température de l'eau de ce calorimètre 
s'élève alors de 2,8 °C. 


Quelle est la masse d'eau contenue dans le 
calorimètre ? (On considère que la quantité 
d'énergie absorbée par les autres matériaux 
du calorimètre est négligeable.) 


Précisez si chacun des énoncés suivants est 
vrai ou faux. Expliquez chacune de vos réponses. 


a) L'énergie d'activation de chacune des 
étapes n'est pas nécessairement égale. 


b) L'enthalpie du complexe activé d'une 
des étapes d'un mécanisme de réaction 
peut être négative. 
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27. Vincent a recueilli les renseignements suivants 
au sujet d'un mécanisme de réaction: 


+ Ce mécanisme comporte trois étapes. 


+ La réaction globale de ce mécanisme est 
exothermique. 


+ Seule la deuxième étape est exothermique. 


* L'énergie d'activation double à chaque 
étape. 


Lequel des diagrammes énergétiques suivants 
peut illustrer ce mécanisme ? 


À. 


H(kJ) 


Progression de la réaction 


H(kJ) 


Progression de la réaction 


H(kJ) 


Progression de la réaction 
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28. Soit la réaction suivante: 
Mg.) +2 HCI 20) — MgCl (29) + H2(9) +454Kk] 


Quelle sera la température finale de la solution 
si on fait réagir complètement 0,200 g de 
magnésium avec 100,0 ml d'une solution 
d'acide chlorhydrique à O,2 mol/L, dont 

la température initiale est de 22,5 °C ? 

(On considère qu'il n'y a pas de perte 
d'énergie dans le milieu environnant.) 


29. Voici la description des trois étapes d'un 
mécanisme de réaction: 


Étape 1: 2 À +3 B — A,B2 + 20 k) 
L'énergie d'activation est de 10 kJ. 
Étape 2:A,B3—2AB+B  AH=+30k) 
L'énergie d'activation est de 50 kJ. 
Étape 3:2 AB — AB; AH = -50 k) 
L'énergie d'activation est de 30 ki. 
a) Déterminez l'équation globale qui 
correspond à ce mécanisme de réaction. 
b) Tracez le diagramme énergétique qui 
illustre ce mécanisme. 


BR Défis 


30. Une école possède un système de chauffage 
à l'eau bi-énergie, c'est-à-dire qu'il est 
alimenté, selon les circonstances, par 
l'électricité ou le gaz naturel. L'hiver, il est plus 
économique de chauffer l'eau par la 
combustion du gaz naturel. 


Quelle masse de gaz naturel (CH) faut-il 
pour réchauffer de 25 °C à 60 °C les 800 kg 
d'eau d'un chauffe-eau industriel alimentant 
les calorifères de l'école ? 


31. Lors d'une expérimentation se rapportant 
à la loi de Hess, Pierre et Annabelle ont noté 
les observations suivantes: 


Dissolution: NaOH, — Na* (20) & OH (20) 
AH =-37k) 

Équation globale: NaOH, + HCI(0) 

— Na” (3a) + CT (aa) + H0O( AH = —93 kJ 


Toutefois, ils ont oublié de noter l'équation 
de neutralisation. Déterminez-la pour eux. 
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Elle a inventé le ve 


Dès son plus jeune âge, Stephanie Kwolek hésite entre les sciences et la médecine. 
Elle étudie la chimie au collège féminin de l’université Carnegie Mellon, en 
Pennsylvanie, aux États-Unis. Fraîchement diplômée en 1946, elle se trouve un travail 
temporaire, à Buffalo, comme technicienne en chimie, dans l’espoir de payer ses 
études de médecine. 


La recherche sur les fibres textiles qu’elle entreprend dans le laboratoire où elle 
travaille sera pour elle une véritable révélation: sa passion pour la chimie ’emportera 
sur son attirance pour la médecine. 


Une fibre résistante 


Pendant 18 ans, Stephanie Kwolek se consacre à la 
production de nouvelles molécules formées de plusieurs 
molécules identiques, les polymères, en utilisant un pro- 
cédé de condensation à basse température. Il s’agit d’un 
nouveau domaine de recherche à cette époque. 


En 1965, il survient un événement marquant dans la vie 
de la chimiste. En mélangeant un solvant avec un poly- 
mère, elle développe une fibre aramide, dont la résistance 
et la rigidité dépassent tout ce que l’on avait imaginé: le 
polyparaphénylène téréphtalamide, ou kevlar. Il faudra 
attendre 10 ans avant que le kevlar quitte l’éprouvette et 
soit commercialisé. 


Le kevlar est aujourd’hui utilisé dans les cas où ses 
propriétés d’élasticité, de résistance aux chocs, à la 


traction et à la tension peuvent améliorer les produits de dus comme les pneus 


et les freins des voitures, le matériel de sport, les coques de bateau et les gilets pare- 
balles. 


Durant ses 40 ans de carrière, Stephanie Kwolek a contribué à la création de 
dizaines d’autres polymères que le kevlar. En 1996, elle a reçu la médaille nationale 
de la technologie des États-Unis. Aujourd’hui retraitée, elle partage son temps entre 
le jardinage et les conférences qu’elle donne pour raconter les événements qui ont 
marqué sa carrière non conventionnelle. 


PRÉNOMS Stephanie Louise 
NOM Kwolek 
LIEU DE NAISSANCE New Kensington, Pennsylvanie (États-Unis) 
LIEU DE TRAVAIL Buffalo et Wilmington (États-Unis) 
FORMATION Baccalauréat en chimie (Université Carnegie Mellon) 


DOMAINE Chimie des polymères 
DE SPÉCIALISATION 


RÉALISATION Découverte du kevlar 
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«Ma découverte 
anécessité 

de l'intuition, 
une bonne 
application 

de la méthode 
scientifique, 
mais aussi de la 
chance et de la 


persévérance. » 


Stephanie Kwolek 
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Il a inventé le téflon 


Après des études supérieures en chimie, Roy J. Plunkett (1910-1994), né en Ohio, 
aux États-Unis, travaille sur de nouveaux produits réfrigérants. Il ne se doute pas qu’il 
fera une découverte qui révolutionnera la vie quotidienne de millions de gens: il 
inventera le téflon, une substance d’une grande inertie chimique et au pouvoir 
antiadhésif impressionnant. 


Une découverte fortuite 


En 1938, au cours de ses recherches, Plunkett se sert d’un gaz, le 
tétrafluoroéthylène, avec l’idée de le faire réagir avec de l’acide chlo- 
rhydrique. Lorsqu'il ouvre la valve du cylindre contenant le gaz, il 
s’aperçoit que rien n’en sort, à son grand étonnement. Il se demande si 
le contenu s’est échappé par une valve défectueuse. Toutefois, lorsqu'il 
soulève le cylindre, il remarque que sa masse n’a pas changé. En sciant 
le cylindre en deux, il découvre à l’intérieur une poudre blanche, qui 
n’adhère pas au récipient. 


Plunkett découvre que le tétrafluoroéthylène du cylindre est entré 
en réaction avec lui-même, formant ainsi une molécule géante, un 
polymère. La substance produite est incombustible, résistante à la 
corrosion et plus glissante que de la glace mouillée. II lui donne le nom 
de « téflon ». 


Ce n’est que huit ans plus tard, après la Seconde Guerre mondiale, 
que le téflon sera commercialisé. Aujourd’hui, on l’emploie comme 
revêtement antiadhésif des ustensiles de cuisine et dans plusieurs 
produits plastiques. 


Dès 1939, Roy Plunkett est nommé chimiste en chef d’un important laboratoire de 
la compagnie qui emploie, à Deepwater, au New Jersey. Il travaille à la production 
d’un additif de l’essence à base de plomb, puis sur le fréon. Il prend sa retraite en 1975. 


En 1973, il est intronisé au temple de la renommée du secteur des plastiques pour 
sa découverte du téflon. Il fait aussi partie du temple de la renommée des inventeurs 
depuis 1985. 


PRÉNOMS Roy. 
NOM Plunkett 
LIEU DE NAISSANCE New Carlisle, Ohio (États-Unis) 
LIEU DE TRAVAIL  Deepwater New Jersey (États-Unis) 


FORMATION Baccalauréat en chimie (Collège de Manchester, Indiana) 
Maîtrise et doctorat en chimie (Université de l'Ohio) 


DOMAINE Chimie 
DE SPÉCIALISATION 


RÉALISATION Découverte du polytétrafluoroéthylène 
(PTFE, connu sous l'appellation «téflon») 
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«Tellement 
d'inventions utiles 
proviennent de 
ma découverte | 
Je suis fier d'être 
à l'origine du 
développement 
de ce secteur 
des plastiques.» 
Roy J. Plunkett 


LA CINÉTIQUE 
CHIMIQUE 


La cinétique chimique est létude de la 
vitesse des réactions chimiques. Certaines 
réactions sont très rapides, comme le 
craquement d’une allumette. D’autres 
réactions sont si lentes qu’elles peuvent 
s’étirer sur des années, comme la formation 
de la rouille, ou des siècles, comme la 


décomposition du plastique. 
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LES VITESSES DE RÉACTION 


61 Qu'est-ce que la vitesse de réaction ? 
Comment déterminer la vitesse d'une réaction 
La vitesse générale d'une réaction 
L'étude graphique de la vitesse de réaction 


6.2 La théorie des collisions 
La vitesse de réaction d'un mécanisme réactionnel 
6.3 Les facteurs influant sur la vitesse de réaction 
La nature des réactifs 
La surface de contact des réactif 
La concentration des réactifs 
La température du système 
L'effet d'un catalyseur 
64 La loi de vitesse de réaction 


Le 


if 


Construit au-dessus 

de la ville souterraine, 

le Palais des congrès 

de Montréal a nécessité 
l'utilisation de matériaux 
capables de résister 
aux conditions difficiles 
du site. 


Les vitesses 
de réaction 


Grâce au développement de la chimie moderne, notre connaissance 
des vitesses de réaction a évolué au point de permettre des avancées 
spectaculaires dans plusieurs domaines. L'exemple de l'ingénierie 
du bâtiment en démontre l'importance. Comment déterminer la vitesse 
d'une réaction, comme celle de la dégradation des matériaux ? 


Quels facteurs influencent la vitesse d'une réaction ? 


Dans ce chapitre, nous apprendrons à déterminer la vitesse d’une réaction. En 
nous appuyant sur la théorie des collisions, nous examinerons comment et 
pourquoi différents facteurs, telles la nature, la surface de contact et la concentra- 
tion des réactifs, ainsi que la température du système et la présence d’un cataly- 
seur influent sur la vitesse d’une réaction. Finalement, nous étudierons la loi qui 
met en relation la vitesse d’une réaction et la concentration des réactifs. 


ER Ou'est-ce que la vitesse 
de réaction ? 


Dans plusieurs domaines, il est important de connaître la vitesse de la réaction et 
les facteurs qui l’influencent. En voici quelques exemples : 


e En aérospatiale: la vitesse de combustion du carburant dans les moteurs de 
fusée; 


e En ingénierie routière (construction de ponts ou d’échangeurs, par exemple): 
la vitesse de durcissement des bétons; 


e Eningénierie du bâtiment: la vitesse de dégradation des matériaux; 


e En pharmaceutique: la vitesse d’action des médicaments dans le corps humain; 


e En environnement: la vitesse de production des produits toxiques et celle d’éli- 


mination des polluants dans l’air ou dans l’eau; 15. LA MESURE D'UNE 
| VITESSE DE RÉACTION 


e En médecine: la vitesse de progression d’une maladie. 


Mais qu'est-ce que la vitesse de réaction ? On sait qu’au cours d’une réaction 
chimique, des réactifs entrent en relation pour former des produits. La vitesse de 
réaction correspond au rythme de cette relation, c’est-à-dire au rythme de trans- 
formation des réactifs (disparition) ou de formation des produits (apparition). 


DÉFINITION 
La vitesse d’une réaction correspond à la quantité de réactifs transformés 
par unité de temps ou à la quantité de produits formés par unité de temps. 


On peut calculer la vitesse d’une réaction en fonction des produits formés. 


Vitesse de réaction en fonction des produits 


Quantité de produits formés 


Vitesse de réaction = Intervalle de temps 


On peut aussi calculer la vitesse d’une réaction en fonction des réactifs transformés. 


Vitesse de réaction en fonction des réactifs 


— Quantité de réactifs transformés 
Intervalle de temps 


Vitesse de réaction = 
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Il est à noter que, par convention, on exprime les LE NOMBRE DE PARTICULES 
vitesses de réaction par des valeurs positives. Puisque EN FONCTION DU TEMPS 
la quantité de réactifs transformés sera toujours néga- D'UNE REACTION 

tive (car la quantité diminuera toujours, jusqu’à dis- 
paraître), il faut mettre un signe négatif devant ce 
terme de l’équation pour obtenir un résultat positif 
(voir à la page précédente). 


Produits 


On peut d’ailleurs constater, dans le graphique de la 
FIGURE 6.2, que la quantité de réactifs diminue propor- 
tionnellement à l’augmentation de celle des produits, à 
mesure que la transformation se déroule. Réactifs 


Nombre de particules 


Temps (s) 


Comment déterminer 
la vitesse d’une réaction 


Expérimentalement, la quantité de réactifs transformés et la quantité de produits 
formés peuvent se mesurer de différentes façons. Pour choisir la méthode la plus 
appropriée, il faut tenir compte de l’état physique de la substance à mesurer (réac- 
tif ou produit). Par exemple, on peut peser un solide, ou encore mesurer la pres- 
sion d’un gaz. Le TABLEAU 6.3 présente des façons de mesurer la quantité de matière 
transformée ou formée en fonction de l’état physique de la substance à mesurer. 


CKXR DIFFÉRENTES FAÇONS DE MESURER UNE QUANTITÉ DE MATIÈRE 
EN FONCTION DE L'ÉTAT PHYSIQUE D'UNE SUBSTANCE 


État physique Mesure de la quantité de matière 


Solide Masse, nombre de particules 


Liquide Masse, volume, nombre de particules 


Gaz Masse, volume, pression, concentration, nombre de particules 


Solution aqueuse Concentration 
La façon de mesurer la quantité de matière détermine alors la méthode pour cal- 
culer la vitesse de réaction. Le TABLEAU 6.4 présente les formules qui en découlent. 


DIFFÉRENTES FAÇONS DE CALCULER LA VITESSE DE RÉACTION EN FONCTION 
DE LA MESURE DE LA QUANTITÉ DE MATIÈRE CHOISIE 


Mesure de Instrument Calcul de vitesse Unité de 
la quantité de mesure mesure de 
de matière la vitesse 


Masse Balance Vitesse = Re 
Atemps 
Volume Cylindre gradué, Ho Avolume L/s ou ml/s 
burette à gaz Atemps 
Pression Manomètre Vitesse = prete kPa/s 
Atemps 
Concentration | Spectrophotomètre, \iise= Aconcentration molaire mol/Les 
pH-mètre Atemps 
Nombre de Aucun Ve Anombre de particules mol/s 
particules (s'obtient par calcul) Atemps 


Note: le symbole À signifie «variation de». 
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Une balance Un manomètre Un spectrophotomètre 


Différents instruments permettant de déterminer la quantité de matière en jeu. 


Les instruments de mesure permettant de déterminer la masse, le volume ou la 
pression nous sont familiers. En ce qui a trait à la mesure de la concentration, on 
connaît habituellement la concentration initiale de la solution utilisée. Toutefois, il 
est plus difficile de mesurer la variation de concentration de cette même solution 
en fonction du temps. Dans ce sens, le spectrophotomètre et le pH-mètre sont des 
appareils utiles. Le spectrophotomètre permet de mesurer l’absorbance, c’est- 
à-dire la capacité d’une solution à absorber la lumière qui la traverse. Ouant au 
pH-mètre, il permet de déterminer le pH qui varie selon le niveau d’acidité ou de 
basicité d’une solution. 


Voyons quelques exemples de calculs de vitesse de réaction. Dans le premier 
exemple, l’état physique de la substance choisie est solide. Par conséquent, c’est la 
masse qui a été déterminée. 


On fait réagir un morceau de 006 g de zinc dans 100 ml d'une solution d'acide chlorhydrique 
à 2 mol/L, selon l'équation suivante: 


Zn(s) +9 HCI —+ ZnCl2(a0) + H2(9) 
Après 142 min 28 s, on constate que le morceau de zinc 


a complètement disparu. Quelle est la vitesse de cette réaction 
en g/s ? 


aq) 


—Amasse _ (0 g -006 g) _ T 
Atemps 8548s-0s 2020 is 2 


La vitesse de la réaction est de 7 x 1070 g/s 
en fonction du zinc. 


Vitesse = 


La réaction du zinc dans l'acide chlorhydrique. | 
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Dans l’exemple de la page précédente, la vitesse de réaction a été déterminée en 
mesurant le temps nécessaire pour faire réagir complètement une quantité 
prédéterminée de zinc. On pourrait aussi mesurer la perte de masse du système 
durant un certain laps de temps. Cette perte de masse correspond alors à la masse 
de gaz formé qui s’est échappée dans Pair. 


Voici un autre exemple dans lequel la vitesse de la réaction est déterminée en 
mesurant le volume de gaz libéré en fonction du temps. 


Soit la réaction du bicarbonate de sodium avec de l'acide acétique (vinaigre) 
à une température de 22 °C et à une pression de 102,3 kPa. 

En 1 min 26 s, vous recueillez, par déplacement d'eau, 46,8 ml de CO». 
L'équation chimique est la suivante: 


aHCO 3 (20) Li CH3COOH 20) T? HO Li NaCH3COO 0) Lu CO) 
Quelle est la vitesse de cette réaction, en ml/s ? 
WELL Avolume _ 46,8 ml-0 ml. 468ml 
TEST Atemps BOis- Ùs 865 
Vitesse = 0,544 ml/s 
La vitesse de la réaction est donc de 0,54 ml/s en fonction le dioude de Eurbonerredut 
du CO gazeux produit est recueilli par déplacement 


d'eau. 


Pour déterminer la vitesse de réaction entre le bicarbonate de sodium et l’acide 
acétique, on pourrait aussi suivre la progression de la réaction à l’aide d’un pH- 
mètre. La mesure du pH permet de calculer la concentration en acide acétique 
(voir le chapitre 8). 


Lorsqu'une réaction est très lente, comme dans le cas de la décomposition des 
plastiques, il est plus adéquat d’exprimer la vitesse de réaction en fonction d’une 
unité de temps élargie, par exemple en heures ou en années. 


Même si on détermine la vitesse d’une réaction en fonction d’une substance (réac- 
tif ou produit), il ne faut pas oublier que la vitesse s’applique à l’ensemble de la 
transformation. Donc, la vitesse de réaction devrait être la même peu importe la 
méthode choisie, pourvu qu’on la compare dans les mêmes conditions, en mol/s 
ou en mol/Les. 


COMMENT TRANSFORMER LES UNITÉS 
D’UNE VITESSE DE REACTION ? 


Par la formule qui met en relation la masse molaire et la masse, M = T (voir 
lintroduction), ou encore la formule des gaz parfaits, PV = nRT (voir le chapitre 2), 
il est possible de transformer les quantités de matière mesurées expérimentale- 
ment en mol ou en mol/L. Il est à noter toutefois que la variation de concentra- 
tion ne peut être déterminée que pour une substance en phase aqueuse ou 
gazeuse. Dans le cas d’un solide ou d’un liquide, la concentration ne varie pas avec 
le temps. En fait, elle correspond à la masse volumique, propriété caractéristique 
invariable. 
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Voyons maintenant comment, dans les exemples précédents, nous pouvons trans- 
former les vitesses obtenues en mol/s ou en mol/Les. Commençons par la réac- 


tion du zinc en présence d’acide chlorhydrique. 


Dans l'exemple de la page 168, nous avions obtenu une vitesse de réaction de 7 x 106 g/s 
en fonction du zinc. Quelle est la vitesse de réaction en mol/s ? 


M7 Se 
FT M 65,38-g/mol 


=107 x 10/7 mol 


La vitesse de la réaction est de 1 x 107 mol/s en fonction du zinc. Comme le zinc est solide, 


on ne peut pas calculer sa vitesse en mol/L:s. 


Voyons maintenant l’exemple du bicarbonate de sodium en présence d’acide 


acétique. 


Dans l'exemple de la page 169, nous avions obtenu une vitesse de réaction de 0.54 ml/s 
en fonction du CO; gazeux. Quelle sera la vitesse de réaction en mol/s eten mol/L-s, 
sachant que nous avions recueilli 46,8 ml de gaz à une pression de 102,3 kPa et à une 
température de 22 °C en 86 s ? 


Comme le dioxyde de carbone est recueilli par 
déplacement d'eau, il faut d'abord calculer sa pression 
partielle (voir le chapitre 2). 


Calcul de la pression partielle du CO; 

Pco:s fr FoHo 

cos = 1023 kPa — 2,64 kPa = 9966 kPa 

|| faut ensuite transformer le volume, soit 46,8 mi, qui 


équivaut à 4,68 x 1072 L, en mol, par la formule des gaz 
parfaits. 


Calcul du nombre de moles de CO; 
PV = nRT d'où 

_ PV 9966<kPa x 4,68 x 10724 = 100 x 103 mo 
NURT 8,314 kPa-L/mol-K x 205K 7 7" X7 MO 


IL y a donc 190 x 1073 mol de dioxyde de carbone 
dans 46,8 ml de gaz. 


Calcul de la vitesse en mol/s 
_ Anombre de particules _ 190 x 103 mol - O mol 
Atemps 86s-0s 
= 22 x 10° mol/s 


La vitesse de réaction est donc de 2,2 x 107? mol/s 
en fonction du dioxyde de carbone. 


Pour convertir la vitesse en mol/L-s, il faut trouver 
la concentration du dioxyde de carbone à partir 
du calcul précédent. 


Calcul de la concentration 


LR LOG KIDS mol _ 
E 7 468x102L = 00406 mol/L 


Calcul de la vitesse en mol/Les 


_ AÏCO;] _ 00406 mol/L - O0 mol/L 
Atemps 86s-0s 


= 4,72 x10-* mol/L:s 


La vitesse de la réaction est donc de 
47 x10-* mol/L-s en fonction du 
dioxyde de carbone. 
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ARTICLE TIRÉ D'INTERNET 


Un foyer à combustion évoluée 


Les poêles à bois conformes à la certification EPA (émise 
par l'Agence américaine de protection de l’environ- 
nement) émettent jusqu’à 90 % moins de fumée et de 
polluants que les appareils conventionnels. Alors qu’un 
poêle à bois ordinaire projette de 40 g à 60 g de 
particules fines par heure, un poêle à bois homologué 
EPA n’en laisse échapper que de 2 g à 5 g. Ouel est 

le secret de ces appareils qui consomment jusqu’à 33 % 
moins de bois ? La combustion plus complète du bois. 


Pour ce faire, la température doit être élevée. Mais il faut 
aussi avoir suffisamment d’oxygène et de temps pour 
que les gaz de combustion brûlent complètement. 


Les foyers à combustion évoluée utilisent deux chemins 
distincts d’air de combustion. Le premier alimente 
directement la combustion du bois, tandis que le second 
est situé immédiatement au-dessus du feu principal afin 
d’enflammer les produits non entièrement brûlés avant 
qu’ils ne soient relâchés dans la cheminée. 


Adapté de : Danielle BONNEAU, «Se chauffer sans polluer», 
Cyberpresse [en ligne], 19 février 2007. 


Un foyer à combustion évoluée, efficace 
et écologique. 


La vitesse générale d’une réaction 


La vitesse d’une réaction dépend de la proportion de la substance choisie (réactif ou 
produit). Cette proportion est définie par le coefficient qui précède chaque sub- 
stance dans l’équation chimique balancée. Considérons la réaction de synthèse de 
l’iodure d’hydrogène, qui s’effectue selon l’équation suivante: 


Ho(g) + l(g) 2 Hl(e) 


LA CONCENTRATION DES RÉACTIFS 


Examinons, dans les mêmes conditions de mesure, ne EN FONCTION 


la vitesse de formation de l’iodure d’hydrogène (le 
produit) et la vitesse de disparition de chacun des 
réactifs. On constate que la vitesse de formation du 
produit (liodure d'hydrogène) est deux fois plus 
grande que la vitesse de disparition de chacun des 
réactifs (voir la FIGURE 6.6). En effet, une molécule de 
dihydrogène avec une molécule de diiode forment 
deux molécules d’iodure d'hydrogène. Donc, dans 
un même intervalle de temps, pour chaque molé- 10 
cule de réactifs transformés, deux fois plus de molé- 
cules de produits sont formées. C’est ce qui explique 05 
que la vitesse déterminée en fonction du produit 
(liodure d’hydrogène) soit deux fois plus grande 
que celle déterminée en fonction de chacun des 
réactifs. 


Concentration 
des produits 


Concentration (mol/L) 


Concentration 
des réactifs 
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Pour que la vitesse d’une réaction soit la même peu importe la substance choisie 
(réactif ou produit), on utilise la vitesse générale de réaction, que l’on calcule de 
la façon suivante: 


Vitesse générale de réaction 
Soit la réaction hypothétique suivante: aA + bB — cC + dD 
= VA _ Ve. Ve 
ri lacet 
où v, représente la vitesse générale, en mol/L-s ou en mol/s 
Va VB Vc et VD représentent la vitesse en fonction de chacune 


des substances en jeu dans la réaction, en mol/L - s ou en mol/s 
a, b, cet d représentent les coefficients de chaque substance 


L'expression de la vitesse générale de réaction peut aussi être utile pour détermi- 
ner la vitesse de réaction en fonction d’une autre substance de la réaction. Voyons 
un exemple d’application. 


Soit la réaction de décomposition du peroxyde d'hydrogène: 
22020) ? 2 H20() + O2) 


Si la concentration du peroxyde d'hydrogène passe de 010 mol/L à 006 mol/L en 85 s, quelle est la vitesse 
générale de la réaction ? Et quelle est la vitesse de réaction en fonction du H,0 et du O7 


Calcul de la vitesse de réaction en fonction du H,0O; Calcul de la vitesse de réaction en fonction 
_ -AÏH20:] _ (006 mol/L - 010 mol/L ) HEC 
VH,0; À 85s-0s On ne peut calculer la vitesse de réaction en 
= 47 x10-mol/Lis fonction du HO en mol/L:s, puisqu'il est liquide. 


Calcul de la vitesse de réaction en fonction 


du O; 


Calcul de la vitesse générale de la réaction 


VH,0 si : 
Vo = 5 227510 5 males Comme le coefficient du O; est 1, la vitesse de 
Ë réaction en fonction du O, est égale à la vitesse 
+24 OT T mots générale, soit 24 x 107 mol/Les. 


L'étude graphique de la vitesse 
de réaction 


Habituellement, la vitesse d’une réaction varie avec le temps. Prenons l’exemple 
de la décomposition du peroxyde d'hydrogène: 


2 H0O)(ag) 2 HO (1 + Oote) 


La FIGURE 6.7 illustrant la concentration du peroxyde d’hydrogène en fonction du 
temps permet de confirmer que la vitesse de cette réaction ne demeure pas cons- 
tante tout au long de la transformation. En effet, si tel était le cas, le graphique 
montrerait une droite plutôt qu’une courbe. En effectuant quelques calculs de 
vitesse, on peut confirmer cette observation. 
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Par exemple, la vitesse de la réaction 
par rapport au peroxyde durant la 
première minute est la suivante: 


: —A[H,0)] 
VE At 
__—(0,70 mol/L — 0,88 mol/L) 
= 60s—0s 
= 0,0030 mol/Les 


Tandis que la vitesse de la réaction 
par rapport au peroxyde entre la 
9€ et la 10° minute est celle-ci: 


: —A[H,0)] 
V= À 
: —(0,09 mol/L — 0,12 mol/L) 
— 600 s — 5405 
= 0,0005 mol/Les 


LA CONCENTRATION DE H,0; EN FONCTION DU TEMPS 


090 
0,80 
070 


[HO] (mol/L) 


Temps (min) 


Toutes les vitesses calculées jusqu’à maintenant sont en fait des 
vitesses moyennes, puisqu'elles sont associées à un certain inter- 
valle de temps. Par opposition, une vitesse instantanée correspond 
à une vitesse mesurée à un instant précis. Plus l’intervalle de temps 
est court, plus la vitesse calculée se rapproche de la vitesse instan- 
tanée. On peut aussi déterminer la vitesse instantanée en calculant 
le taux de variation de la tangente tracée à partir du graphique de 
la concentration en fonction du temps. Au temps zéro, la vitesse 
instantanée correspond à la vitesse initiale de la réaction. 


LA CONCENTRATION DE H,0; EN FONCTION 
DU TEMPS (VITESSE INSTANTANEE) 


La vitesse instantanée d'une réaction peut 
se comparer à la vitesse d'une voiture 
mesurée par un radar de contrôle routier. 


090 EVitesseinitialeà0s 


[HO] (mol/L) 


Vitesse instantanée à 3005 


180 240 300 360 420 480 540 600 
Temps (s) 


0 
O 60 120 
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YA La théorie des collisions 


Jusqu'à maintenant, nous avons parlé des vitesses de réaction sans qu’il soit vrai- 
ment nécessaire d’examiner ce qui se passe au niveau des atomes ou des molécules. 
Cependant, pour comprendre pourquoi certaines réactions sont lentes et d’autres 
rapides, et quels sont les facteurs qui influent sur la vitesse de réaction, il faut 
mieux connaître l’interaction des particules de réactifs. 


Selon la théorie des collisions, deux conditions sont essentielles pour qu’il y ait 

réaction: 

A. Les particules des réactifs doivent entrer en collision les unes avec les autres 
pour pouvoir amorcer la réaction (voir la FIGURE 6.10A). 

B. Ces particules doivent posséder un minimum d’énergie cinétique (E,,;,). Cette 
énergie leur sera nécessaire pour briser des liaisons et ainsi amorcer la réaction 
(voir la FIGURE 610B). Elle correspond à l’énergie d’activation de la réaction (E,,). 


H2(c) + l2(9) El 2 Hl() 
A Les particules des réactifs B Les particules des réactifs possèdent 
entrent en collision. suffisamment d'énergie cinétique. 


7 Portion de 


particules ayant 
fl la possibilité 
de réagir 


nd 5 


Nombre de particules 


L 640 Q Énergie cinétique 
Les conditions essentielles pour provoquer une réaction. 


Il est à noter que le graphique de la FIGURE 610B découle de la courbe de distri- 
bution de Boltzmann (voir le chapitre 1). L'énergie cinétique des particules est 
l'énergie associée à leur mouvement. Elle varie en fonction de la température de 
Péchantillon de matière. Ainsi, pour une température donnée, l’énergie cinétique 
moyenne de l’ensemble des particules demeure constante. Par contre, comme le 
montre le graphique, les particules qui constituent cet échantillon de matière ne 
possèdent pas toutes la même quantité d'énergie cinétique. Seules les particules 
possédant le minimum d’énergie requis pour amorcer la réaction ont la possibilité 
de réagir. Elles sont représentées par l’aire de la région hachurée sous la courbe. 


Lorsque des particules de réactifs se rencontrent mais ÉTYMOLOGIE 

ne possèdent pas suffisamment d'énergie, elles rebon- ÉPe 
dissent sans être transformées (voir la FIGURE 6.11). On grec elaunein, qui signifie 
dit alors qu’il s’agit de collisions élastiques. «action de pousser». 
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Départ + Collision +} Après la collision C611 | Lorsque les particules 


de réactifs n'ont pas 
suffisamment d'énergie 
pour réagir, il n'y a pas 


(On ) ( ) ._ 69) ((° 1 formation de produits. 
(( ) ( ) ) (( 


Même si les réactifs possèdent suffisamment d’énergie, il arrive parfois que les par- 
ticules de réactifs ne soient pas transformées. Pourquoi ? Parce que certains angles 
de collision ne sont pas propices à la transformation, comme cela est illustré à la 


FIGURE 6.12B. 


A Angle approprié B Angle non approprié 
(peut mener à la formation des produits) (ne peut mener à la formation des produits) 


OO Q æ 


[612 | [5 CH3Br FF CH3Br 


L'angle selon lequel les particules se frappent peut déterminer s'il y aura ou non réaction. 
La réaction suivante est un exemple où l'angle a une importance: 


+ CH3Br — 1CH3 + Br 


DÉFINITION 

Une collision élastique survient lorsque des particules de réactifs se rencon- 
trent sans entraîner la formation de produits. Une telle collision a lieu si les 
particules de réactifs ne possèdent pas suffisamment d’énergie pour se mou- 
voir ou si elles se frappent selon un angle inapproprié. 


Par opposition, la collision peut être efficace. 


DÉFINITION 
Une collision efficace survient lorsque la rencontre de particules de réactifs qui 
possèdent le minimum d’énergie pour réagir entraîne la formation de produits. 


Départ — Collision ——+ Après la collision CA Lorsque les réactifs ont 


j suffisamment d'énergie 


C@ pour réagir, il y a 
formation de produits. 


Le nombre de collisions efficaces détermine la vitesse d’une réaction. C’est le fon- 
dement de la théorie des collisions. Plus il y a de collisions efficaces, plus la vitesse 
de réaction est grande, donc plus la réaction est rapide. Le contraire est aussi vrai. 
Moins il y a de collisions efficaces, plus la vitesse de réaction est petite, donc plus 
la réaction est lente. 
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On peut faire varier le nombre de collisions efficaces en modifiant certains para- 
mètres de la réaction: le nombre total de collisions, l'énergie cinétique moyenne 
des particules ou l’énergie minimum nécessaire pour qu’il y ait réaction. Un résumé 
est présenté au TABLEAU 6.14. 


CAUR L'EFFET DE LA VARIATION DE CERTAINS PARAMÈTRES 
SUR LA VITESSE DE RÉACTION 


Variation du nombre Variation de l'énergie Variation de l'énergie | Résultat 
total de collisions cinétique moyenne minimum pour réagir 


Si le nombre total de Si l'énergie cinétique des Si l'énergie minimum 


. SEE la vitesse augmente. 
collisions augmente. particules augmente... pour réagir diminue. 


Si le nombre total de Si l'énergie cinétique Si l'énergie minimum 
collisions diminue... des particules diminue. pour réagir augmente... 


la vitesse diminue. 


La vitesse de réaction d’un mécanisme 
réactionnel 


Lorsque la réaction fait intervenir plusieurs molécules de réactifs à la fois, il est peu 
probable qu’elles se rencontrent toutes en même temps. Par exemple, la combus- 
tion d’une molécule de glucose, qui nécessite six molécules de dioxygène, se pro- 
duira fort probablement en plusieurs étapes. L'ensemble de ces étapes est appelé 
«mécanisme réactionnel» (ou mécanisme de réaction). 


Dans de telles circonstances, la vitesse de la réaction globale (mécanisme réaction- 
nel) dépend de l'étape la plus lente, c’est-à-dire celle dont l’énergie d’activation est 
la plus grande. En effet, la réaction globale ne peut être plus rapide que son étape 
la plus lente. 


DÉFINITION 
La vitesse de réaction d’un mécanisme réactionnel est déterminée par l’étape 
la plus lente, soit celle dont l’énergie d’activation est la plus grande. 


Ainsi, selon le diagramme énergétique de la FIGURE 6.15, l’étape 2 constitue l'étape 
déterminante du mécanisme réactionnel illustré. 


_ CA LE DIAGRAMME ÉNERGÉTIQUE D'UN MÉCANISME RÉACTIONNEL 


H (kJ/mol) 


Progression de la réaction 
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PA Les facteurs influant 
sur la vitesse de réaction 


Différents facteurs influent sur la vitesse d’une réaction. Dans les prochaines sec- 


tions, nous en examinerons quelques-uns, soit la nature, la surface de contact et la D LES FACTEURS INELUANT 
concentration des réactifs, la température du système et la présence d’un cataly- | HE D'UNE 
seur. Nous verrons comment la théorie des collisions aide à mieux comprendre te TANMUÉE 
l'influence de chacun de ces facteurs sur la vitesse de réaction. DES RÉACTIFS 
17. LA SURFACE DE 
CONTACT 
La nature des réactifs A 
19. LA TEMPÉRATURE 
Pour un type de réaction donné, il peut y avoir une grande variété de réactifs; cha- Re de 
cun d’eux ne réagit pas nécessairement à la même vitesse. Par exemple, le méthane, 16 À19 


21. L'EFFET D'UN 


un gaz, brûle plus vite que le méthanol, un liquide. Pourquoi ? Examinons la struc- ATVEEUR 


ture des molécules du méthane et celle du méthanol (voir la FIGURE 646). Cet 
exemple nous permettra de constater que la nature des réactifs influe sur la vitesse 
de la réaction. 


A Méthane (CH) B Méthanol  (CH30H) 


Ca _ 


La structure moléculaire du méthane et du méthanol. 


On sait que les molécules sont unies par des liens qui doivent être brisés pour qu’il 
y ait réaction. Plus il y a de liens à briser dans une molécule, ou plus les liens sont 
forts, plus la réaction est lente. À la FIGURE 616, on peut constater que le méthanol 
comporte plus de liens à briser que le méthane. L’énergie minimum pour amorcer 
la combustion du méthanol est donc plus grande, ce qui diminue la vitesse de 
réaction avec ce combustible. 


DÉFINITION 

La nature des réactifs influe sur la vitesse d’une réaction. En général, si on 
compare des molécules semblables, plus il y a de liens à briser, ou plus les liens 
à briser sont forts, plus l’énergie minimum pour réagir augmente, et moins la 
réaction se déroule rapidement. Donc, la vitesse de réaction est plus petite. 


La phase des substances qui réagissent joue également sur la vitesse de la réaction. 
On sait que, selon le modèle corpusculaire de la matière, les particules sont rete- 
nues ensemble par des forces d’attraction qui varient selon la phase de la matière. 
La phase liquide possède plus de forces d’attraction que la phase gazeuse. Ainsi, 
plus il y a de forces d’attraction, plus la réaction est lente parce qu’il faut davan- 
tage d'énergie pour vaincre ces forces. Voilà un autre constat qui permet d’expliquer 
pourquoi le méthane (un gaz) réagit plus rapidement que le méthanol (un liquide). 
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Qu'en est-il des substances en solution aqueuse ? En général, ces substances réa- 
gissent plus vite parce qu’elles sont dispersées dans l’eau, leurs forces d’attraction 
étant ainsi réduites au minimum. 


En résumé, trois principaux facteurs liés à la nature des réactifs jouent un rôle dans 
la vitesse de la réaction, soit: 

e le nombre de liens à briser; 

e la force des liens à briser; 

e la phase de la substance. 


La surface de contact des réactifs 


Lorsqu'une réaction fait intervenir un réactif en phase solide, sa forme influe sur la 
vitesse de réaction. Par exemple, pour une masse identique, des copeaux de bois 
brûlent plus vite qu’une bûche ou des aliments se digèrent plus facilement s’ils sont 
bien mastiqués. 


Généralement, un solide en gros morceaux réagira plus lentement que s’il est 
coupé en petits morceaux. En effet, seules les particules à la surface peuvent 
entrer en collision avec les autres réactifs de la transformation donnée. Pour 
accélérer la réaction, on peut alors diviser le réactif solide en plus petits morceaux. 
Il en résulte alors une augmentation de sa surface de contact (voir l’exemple de la 
FIGURE 6.17). Ainsi, le nombre total de collisions entre les réactifs augmente, ce qui 
fait augmenter la vitesse de la réaction. 


24 m2 48 m2? 
Comme pour les réactifs en phase solide, si on divise un cube Un feu de Bengale est composé de fer réduit en poudre, 
en cubes plus petits, on augmente sa surface de contact. d'où la combustion instantanée. 
DÉFINITION 


La surface de contact des réactifs influe sur la vitesse d’une réaction. En 
général, plus on augmente la surface de contact des réactifs, plus la réaction 
se déroule rapidement. Donc, la vitesse de réaction est plus grande. 


Pour certaines transformations, la surface de contact d’un liquide peut aussi 
influer sur la vitesse de réaction. Par exemple, une flaque d’eau s’évapore plus 
rapidement que la même quantité d’eau dans un verre. 


Le brassage est une autre façon d’augmenter la surface de contact, ce qui accélère 
la réaction. Cette action permet de répartir uniformément les particules de réac- 
tifs pour qu’elles puissent entrer en contact les unes avec les autres. Par exemple, 
pour faciliter la digestion, les contractions de l’estomac mélangent la nourriture 
avec les sécrétions gastriques. 
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ARTICLE TIRÉ D'INTERNET 


l'exemple du béton durable 


Le béton est le matériau artificiel le plus utilisé sur la 
planète. Chaque année, on en produit l’équivalent d’un 
mètre cube par personne pour construire des ponts, des 
routes, des édifices, etc. 


Ce mélange de ciment composé de sable, de gravier et 
d’eau n’est pourtant pas parfait. «Quand le ciment entre 
en contact avec l’eau, il se crée une réaction chimique 
exothermique», explique Jacques Marchand, directeur du 
Centre de recherche sur les infrastructures en béton au 
Québec. «Ainsi, quand on coule des pièces massives en 
béton, des barrages par exemple, on observe une augmen- 
tation substantielle de la température. Lorsqu’on retire les 
coffrages, on se retrouve avec un ouvrage dont le cœur est 
très chaud alors que ses surfaces, exposées à l’air, refroidissent 
rapidement, créant ainsi des problèmes de fissuration. » 


Les chercheurs ont peut-être une solution: remplacer le 
ciment par des cendres volantes qui émanent des centrales 
électriques au charbon. «Avec les cendres, la réaction 
chimique se fait beaucoup plus lentement», poursuit 
Jacques Marchand. La chaleur se dégage moins vite, ce 


La concentration des réactifs 


Lorsqu'on augmente la concentration des réactifs, le nombre de particules par 
unité de volume augmente. La probabilité qu’il y ait des collisions entre les parti- 
cules de réactifs est donc plus grande. C’est ce qui fait augmenter la vitesse de réac- 
tion. Par exemple, dans la solution d’acide chlorhydrique (HCI) ayant une concen- 
tration de 2 mol/L, plus de molécules de HCI peuvent entrer en collision avec le 
morceau de magnésium que dans la même solution ayant une concentration de 
1 mol/L (voir la FIGURE 6.19). 


Magnésium 


Magnésium 


Solution de HCI à 1 mol/L Solution de HCI à 2 mol/L 
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Le ralentissement d’une réaction chimique, 


qui permet de contrôler les problèmes de fissuration. Le ciment utilisé dans la construction de ce 


Adapté de: Thierry HAROUN, «Technologie - Du béton durable», viaduc sera, un jour, possiblement changé pour 
Le Devoir [en ligne], 27-28 octobre 2007. un composite de cendres volantes. 


É 6.19 | La réaction entre le 


magnésium et l'acide 
chlorhydrique à deux 
concentrations 
différentes. 
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DÉFINITION 

La concentration des réactifs influe sur la vitesse de réac- 
tion. En général, plus la concentration des réactifs est 
élevée, plus il y a de collisions, et plus la réaction se déroule 
rapidement. Donc, la vitesse de réaction est plus grande. 


Il est à noter que le volume de la solution n’influe pas sur la vitesse 
de réaction. Donc, si on utilise 250 ml au lieu de 100 mi d’une 
solution à la même concentration, la réaction ne se déroulera pas 
plus rapidement. Ce qui importe, c’est le nombre de particules par 
unité de volume. 


La température du système 


Sans même s’en rendre compte, on fait souvent intervenir la tem- 
pérature pour contrôler la vitesse de plusieurs réactions. Par 
exemple, la chaleur du four accélère la cuisson des aliments, ou la 
fraîcheur du réfrigérateur ralentit les réactions qui contribuent à 
la dégradation des aliments. Pour bien comprendre le rôle de la 
température sur la vitesse de réaction, observons ce qui se produit 
au niveau des particules lorsqu’on fait varier leur température. 


Les produits colorants pour cheveux 
à | : nr : 
On sait que lorsqu'on augmente la température d’un échantillon coniennertsouventdu perde 


de matière, l’énergie cinétique des particules augmente (voir le d'hydrogène en solution. Sa concentration 
chapitre 1). C’est ce qu’on observe dans le diagramme de la FIGURE dans le produit et le temps d'exposition ont 
6.21. Ainsi, l'augmentation de l’énergie cinétique des particules une influence sur l'intensité de la couleur 
occasionne un déplacement de la courbe de distribution vers la obtenue. 

droite. L’aire sous la courbe démontre que, même si l’énergie 

d'activation n’est pas modifiée, il y a plus de particules ayant 

Pénergie minimum pour réagir. Donc, la réaction est plus rapide. 


_ Ca LA COURBE DE DISTRIBUTION DE L'ÉNERGIE CINÉTIQUE 
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DÉFINITION 

La température influe sur la vitesse de réaction. En général, plus la tempéra- 
ture augmente, plus le nombre de particules ayant l’énergie minimum pour 
réagir augmente, et plus la réaction se déroule rapidement. Donc, la vitesse de 
réaction est plus grande. 
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L'effet d’un catalyseur 


Certaines substances permettent d'augmenter la vitesse d’une réaction sans tou- 
tefois faire partie des réactifs ou des produits. Ce sont des catalyseurs. Ils agissent 
comme des agents intermédiaires qui facilitent la réaction en diminuant l’énergie 
minimum pour l’amorcer. De ce fait, il y a plus de particules qui ont la possibilité 
de réagir, ce qui augmente la vitesse de réaction. Comme le catalyseur ne participe 
pas directement à la réaction, il n’est pas transformé et peut être complètement 
récupéré à la fin de la réaction (voir les graphiques des FIGURE 6.22 et FIGURE 6.23). 


DÉFINITION 


Un catalyseur est une substance qui augmente la vitesse d’une réaction en 
abaissant l’énergie nécessaire pour lamorcer. 


[6.22 LE DIAGRAMME ÉNERGÉTIQUE DE LA RÉACTION AVEC ET SANS CATALYSEUR 


= Réaction sans catalyseur 


E JS === == —— Réaction avec catalyseur 
d 
TH 
ad NN = ee —_ 
Réactifs AH 
HDénRsis-ses ess" 
Produits 
Progression de la réaction 
LA COURBE DE DISTRIBUTION DE L'ÉNERGIE CINÉTIQUE AVEC OÙ SANS CATALYSEUR 
A Réaction sans catalyseur B Réaction avec catalyseur 
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Les catalyseurs ont beaucoup d’applications en industrie. Ils permettent d’aug- 
menter le rendement de production de plusieurs substances. Par exemple, le 
procédé Haber est une méthode industrielle qui permet de produire de grandes 
quantités d’ammoniac (NH). En effet, la synthèse de l’ammoniac à partir du dia- 
zote de l’air est une réaction très lente. La présence d’un catalyseur permet d’accé- 
lérer le processus de la réaction et d’augmenter la production. 
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Mentionnons qu’il existe aussi des substances qui agis- ÉTYMOLOGIE 


sent de façon contraire. Ce sont les inhibiteurs. Les Dresden 
inhibiteurs diminuent la vitesse de réaction en aug- latin inhibere, qui signifie 
mentant l’énergie minimum pour amorcer la réaction. «arrêter, retenir». 


Dans les sections suivantes, nous verrons maintenant deux mécanismes d’action 
des catalyseurs, soit la catalyse homogène et la catalyse hétérogène. 


LA CATALYSE HOMOGÈNE 


La catalyse homogène a lieu lorsque tous les réactifs et les produits sont dans une 
même phase. Prenons l’exemple de la décomposition de l’ozone en dioxygène, qui 
se produit selon léquation suivante: 


Ogg) + O(g) ? 2 028) 
Le chlore provenant de la décomposition des chlorofluorocarbures (CFC) est un 


catalyseur qui accélère la décomposition de l’ozone. En sa présence, la réaction se 
déroule comme suit: 


; CATALYSEUR INTERMÉDIAIRE 
INTERMÉDIAIRE CATALYSEUR 
Réaction globale: O3(e) + O(9) au 2 O(g) 


Comme on peut le constater, la catalyse homogène fait intervenir un nouveau 
mécanisme et des substances intermédiaires qui facilitent la réaction. 


Par ailleurs, le catalyseur ne se retrouve pas dans la réaction globale. Il est totale- 
ment récupéré à la fin du processus. Les substances intermédiaires qu’il fait inter- 
venir sont transformées en produits au fur et à mesure de la réaction. Elles ne se 
retrouvent pas non plus dans la réaction globale. 


Le diagramme énergétique de la décomposition de l’ozone (FIGURE 6.24) permet de 
constater que la présence du catalyseur abaisse l’énergie d’activation de la réac- 
tion de façon notable. De plus, il est à noter que la variation d’enthalpie (voir le 
chapitre 4) de la réaction demeure la même, qu’elle soit catalysée ou non. 


LE DIAGRAMME ÉNERGÉTIQUE DE LA DÉCOMPOSITION 
DE L'OZONE AVEC ET SANS CATALYSEUR 


— Réaction non catalysée 


— Réaction catalysée 


H (kJ) 


O3+O+CI 


21k] 


AH = -392k)J 


Le chlore présent dans les chlorofluoro- 
carbures (CFC) est à l'origine de 
l'amincissement de la couche d'ozone 


Progression de la réaction ie 
stratosphérique. 
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Les enzymes 


Les enzymes sont des protéines qui jouent le rôle de catalyseurs dans les orga- 
nismes vivants. Comme les enzymes se retrouvent dans le même milieu que les 
substances sur lesquelles elles agissent, on considère les processus enzymatiques 
comme des catalyses homogènes. La majorité des réactions qui se produisent dans 
notre corps ne pourraient avoir lieu sans leur présence. Elles rendent possibles des 
réactions qui normalement auraient lieu à des températures très élevées. 


On estime qu’une cellule vivante comporte en moyenne 3000 enzymes différentes. 
Chacune de ces enzymes est propre à une réaction. Par exemple, l’amylase, une 
enzyme présente dans la salive, permet de transformer l’amidon, un glucide com- 
plexe qu’on trouve notamment dans le pain et les pâtes, en sucres plus simples. 


On peut expliquer le mécanisme d’action des enzymes 
par le modèle de la FIGURE 6.26. Le réactif, qu’on 
appelle le substrat, se fixe sur le site actif de l’enzyme. 


ÉTYMOLOGIE 


«Substrat» vient du mot 
latin substernere, qui si- 


Cette association donne lieu aux produits. gnifie «garnir, recouvrir». 


Substrat 
Site actif 


Lo 


=. 


Enzyme Produits 


..* 


Complexe enzyme- 
substrat 


Enzyme 


Les enzymes permettent d’assurer le bon fonctionnement des organismes vivants 
et de contrôler le rythme des transformations. Certaines substances, comme des 
médicaments ou des poisons, peuvent modifier l’action d’une enzyme en prenant 
la place du substrat. L’enzyme ne peut alors assurer sa fonction, ce qui peut par- 
fois être bénéfique, dans le cas d’une maladie par exemple, ou encore mortel s’il 
s’agit d’une réaction vitale. La limite est parfois très mince, d’où l’importance de 
respecter la posologie des médicaments. 
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Modèle moléculaire 
d'une enzyme où la 
substance (le substrat) 
se lie au site actif pour 
former le complexe 
enzyme-substrat, qui 
donne ensuite les 
produits. 


Comme toutes les 
araignées, la veuve noire 
est limitée à une diète 
liquide. Elle suce le sang 
de sa proie, injecte sa 
salive contenant des 
enzymes digestives, 
puis aspire. 
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HISTOIRE DE SCIENCE 


De la découverte des enzymes 
a leurs applications 


Les enzymes sont des protéines 
qui accélèrent les réactions au cours 
d’un processus nommé «catalyse». 
On les trouve dans tous les orga- 
nismes vivants. Voyons d’abord qui 
sont les scientifiques dont les tra- 
vaux ont mené aux découvertes et 
applications du génie enzymatique, 
c’est-à-dire la mise en œuvre de 
Putilisation des enzymes à grande 
échelle. 


La découverte de l’enzyme 


En 1833, les chimistes français 
Anselme Payen (1795-1871) et 
Jean-François Persoz (1805-1868) 
découvrent la première enzyme. 
Cette substance est baptisée «dias- 
tase», car elle a la capacité de sépa- 
rer l’amidon, un glucide complexe, 
en sucre simple. En 1834, l’Alle- 
mand Theodor Schwann (1810- 
1882) décrit le rôle de la pepsine, 
une enzyme digestive produite par 
estomac. Il réussit à l’isoler en 
1836. 


En 1902, en France et en Angle- 
terre, les chimistes Victor Henri 
(1872-1940) et Adrian J. Brown 
(1852-1920) formulent l'hypothèse 
de la formation d’un complexe 
enzyme-substrat. Henri va plus loin 
en établissant une relation entre la 
vitesse de réaction et la concentra- 
tion en substrat. Ces résultats ins- 


pireront les travaux sur la cinétique 
enzymatique de la scientifique 
médicale canadienne, Maud L. 
Menten (1879-1960), une des pre- 
mières femmes à obtenir un doc- 
torat en médecine. En 1913, en 
collaboration avec le biochimiste et 
médecin allemand Leonor Michaelis 
(1875-1949), elle élabore une rela- 
tion mathématique qui décrit la 
vitesse d’une réaction catalysée 
par une enzyme. 


Quelques exemples 
d'utilisation dans l’industrie 


Depuis les années 1980, des 
enzymes (protéase, lipase, amy- 
lase, etc.) sont fréquemment 
utilisées dans les détergents à les- 
sive. Elles permettent de nettoyer 
efficacement les vêtements et 
autres textiles à basse température. 


Depuis les années 1990, des 
progrès considérables sont réalisés 
dans lutilisation d’enzymes spé- 
cialisées. L'industrie des pâtes et 
papiers exploite des solutions de 
rechange au blanchiment chimique 
en utilisant des enzymes (cellulase 
et xylanase) produites par des 
champignons pour traiter préala- 
blement le bois et décomposer les 
fibres de lignine. Ce procédé a un 
impact positif sur l’environnement, 
car il nécessite moins d’eau et 


QUELQUES APPLICATIONS DES ENZYMES 


Avant 1836 
notre ère Isolation de 
Four à pain 


la pepsine 
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La levure, utilisée pour faire du pain, 
produit des enzymes. 


d'énergie et rejette moins de rési- 
dus toxiques lors de l’évacuation 
des eaux. 


L'utilisation de micro-organismes 
(levures et bactéries), à des fins de 
production alimentaire, est connue 
depuis des millénaires. Mais la 
découverte des enzymes a permis 
d'expliquer leur rôle dans diffé- 
rents procédés de l’industrie agro- 
alimentaire. Par exemple, les levures 
utilisées pour la fabrication du pain 
produisent des enzymes, comme la 
zymase, la saccharase ou la mal- 
tase, qui permettent de faire lever 
la pâte. 


Les enzymes peuvent aussi accé- 
lérer le processus de production de 
biocombustible, l’éthanol cellulo- 
sique produit à partir de la cellu- 
lose, un sucre complexe, présent 
dans les végétaux ligneux ou 
fibreux, comme la paille ou les 
copeaux de bois. 


1990 
Blanchiment 
enzymatique de 
pâtes à papier 


1980 
Détergent 
enzymatique 


LA CATALYSE HÉTÉROGÈNE 


Dans le cas de la catalyse hétérogène, le cata- 
lyseur se présente dans une phase différente de 
celle des réactifs. La plupart du temps, le cata- 
lyseur se présente sous la forme d’un solide 
ayant la capacité de fixer les réactifs à l’état 
gazeux ou liquide. Le diagramme énergétique 
de la FIGURE 6.28 montre comment un cataly- 
seur hétérogène modifie l’énergie minimum 
nécessaire à la réalisation d’une réaction. 


LE DIAGRAMME ÉNERGÉTIQUE 
D'UNE CATALYSE HÉTÉROGÈNE 


Réactits Produits 
La catalyse hétérogène se déroule générale- Réactifs fixés 


ment en quatre étapes, illustrées à la FIGURE 6.29. fixés Produits 


Progression de la réaction 


, © 
£ . © 
& se - ES PP 
1e ÉTAPE 2° ÉTAPE 3° ÉTAPE 4° ÉTAPE 
Adsorption (fixation) Diffusion des réactifs Transformation Désorption (dissociation) 
des réactifs sur la surface des réactifs en produits des produits 
sur la surface de la surface 
Les étapes d'une catalyse hétérogène. 
Le convertisseur catalytique d’une automobile est un exemple de catalyse hétéro- 
gène qui permet de transformer une partie des gaz d'échappement toxiques (NO 
et CO) en gaz moins nocifs pour l’environnement (CO, et N;). Parmi les compo- 
santes du catalyseur dans un convertisseur catalytique, on trouve habituellement 
la platine, le palladium ou l’oxyde de cuivre (voir la FIGURE 6.30). 
Monoxyde d'axote 
CN Catalyseur 


__= Hydrocarbure 


Dioxyde de carbone 


Monoxyde 
de carbone 


Diazote —k—{@ 


L'action du convertisseur catalytique d'une automobile. 
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BA La loi de vitesse de réaction 


Dans la section précédente, nous avons vu que la vitesse d’une réaction dépend 
notamment de la concentration des réactifs. Existe-t-il une Feañon mathématique | 22.LA DÉTERMINATION DE 
entre ces deux données ? La réponse est généralement oui. C’est la loi de vitesse NA  L'ORDREDE RÉACTION 


de réaction. 


DÉFINITION 
La loi de vitesse de réaction exprime la relation entre la vitesse d’une réac- 
tion et la concentration des réactifs. 


Cette loi prend la forme de l’équation suivante: 


Loi de vitesse de réaction 


Si on considère la réaction hypothétique: aA + bB — cC + dD 


v=K[A]"B]? où y représente la vitesse de la réaction 
Kk représente la constante de vitesse 
les exposants m et n représentent l’ordre de la 
réaction en fonction de chacun des réactifs 


Dans cette équation, si m = 1 et n = 2, la réaction est d’ordre 1 en fonction de A 
et d’ordre 2 en fonction de B. La somme des exposants constitue l’ordre global de 
la réaction, c’est-à-dire l’ordre pour l’ensemble des réactifs. Selon l’exemple 
précédent, la réaction a un ordre global de 3. 


Il est à noter que chaque exposant est rarement égal au coefficient de la substance 
correspondante dans l’équation chimique. L’ordre de chaque réactif doit être 
déterminé expérimentalement. Cela permet de calculer la constante de vitesse. 
Une façon de faire est de déterminer la relation entre la vitesse initiale et la con- 
centration des réactifs. Toutefois, comme la température influe sur la vitesse d’une 
réaction, il importe de la contrôler lors de expérimentation. En effet, la constante 
de vitesse varie en fonction de la température. 


Prenons l’exemple de la décomposition du peroxyde d'hydrogène: 
2 HpOo(ag) 2 HO (1 + Oote) 


LA VITESSE INITIALE DE DÉCOMPOSITION DU PEROXYDE EN FONCTION 
DE SA CONCENTRATION INITIALE 


Expérience [H,0)] initiale (en mol/L) | Vitesse initiale (en mol/Les) 


010 3,64 x 1074 


Si on compare les vitesses initiales de la réaction mesurée pour différentes concen- 
trations de peroxyde d'hydrogène du TABLEAU 6.31, on constate qu’elles sont direc- 
tement proportionnelles. Autrement dit, lorsque la concentration du peroxyde 
double, la vitesse de la réaction double aussi. On constate alors que l’ordre de la 
réaction est de 1 en fonction du peroxyde d'hydrogène. Ainsi, la loi de vitesse pour 
la décomposition du peroxyde d'hydrogène s’énonce comme suit: 


V = k[HO)]! 
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Cette procédure pour déterminer l’ordre de la réaction se nomme la «méthode des 
vitesses initiales». Pour faciliter l’analyse des résultats, il est préférable de faire 
varier la concentration d’un facteur simple (par exemple, 2 ou 3). Le TABLEAU 6.32 
présente les effets produits sur la vitesse initiale lorsqu’on double la concentration 
d’un seul réactif à la fois et l’ordre qui en découle. 


CXYA L'ORDRE D'UN RÉACTIF EN FONCTION DE LA MODIFICATION DE VITESSE 
Effet sur la vitesse Ordre par rapport à ce réactif 


Aucun effet sur la vitesse. 


La vitesse double. 


La vitesse quadruple. 


L'expression de la loi de vitesse qui en résulte permet de calculer la constante de 
vitesse de la réaction. 


Considérant les données du tableau 6.31, quelle est la constante de vitesse 
de la décomposition du peroxyde ? 


1. Quelle est l'information recherchée ? 4. J'effectue les calculs. 
k=? us 3,64 x10-*mel/Ls 
010 mel/L 
2. Quelles sont les données du problème ? HT 
[H)Oo] = 010 mol/L = 364x107s 
v = 3,64 x 10 *mol/L:s 5. Je vérifie ma réponse et je réponds 
à la questiou. 
3. Quelle formule contient les variables La constante de vitesse de la décomposition 
dort j'ai besoin ? du peroxyde est de 3,6 x 1073 5-1 
V = k[H)O)] 
I: v 
HO [HOT 


Il est à noter que l’unité de la constante de vitesse dépend de l’ordre de la réaction. 
Le TABLEAU 6.33 résume les lois de vitesse les plus courantes et les unités associées 
à la constante de vitesse, pour une réaction hypothétique de type aA + bB — cC. 


L'UNITÉ DE LA CONSTANTE DE VITESSE EN FONCTION 
DE L'ORDRE DE LA REACTION 


Ordre de la réaction | Exemple de loi de vitesse Unité de la constante de vitesse 


0 v=k mol/Les 

1 v=k[A] — 

2 v=k[A]2 L/mol-s 
v=k[A]B] 

3 v=k[AP L2/mol2-s 
v=k[AÏ[B] 
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Considérons maintenant un exemple dont la réaction comporte plusieurs réactifs. 


Soit la réaction suivante: 


2 NO) + Clo(o) — 2 NOCIS) 


Les résultats de trois expériences sont présentés dans le tableau ci-dessous. Chacune de ces expériences 
ne modifie la concentration que d'un seul réactif à la fois. 


Expérience [NO] initiale (en mol/L) | [Cl] initiale (en mol/L) | Vitesse initiale (en mol/Les) 


00125 00255 227% 107 
2 00125 00510 4,55 x 10 
3 00250 00255 908 x 10° 


Quelle est l'expression de la loi de vitesse de cette réaction ? 


1. Déterminer les expériences qui offrent un rapport 3. Déterminer l'ordre de chacun des réactifs 


simple entre deux concentrations. de la réaction. 
Pour le NO les expériences 1 et 3 offrent un rapport En doublant la concentration du NO, on a 
de 1:2 alors que le Cl, est constant. quadruplé la vitesse. Donc, l'ordre de la réaction 
[NO _ 00125 mo/L _ 1 en fonction du NO est de 2. 
[NOÏ3 00250 mol/L 2 En doublant la concentration du Ch, on a 
Pour le Ch, les expériences 1 et 2 offrent un rapport doublé la vitesse. Donc, l'ordre de la réaction 
de 1:2, alors que le NO est constant. en fonction de Cl) est de 1. 
[Ch | 00255 ma/l | L 4. Écrire l'expression de la loi de vitesse. 
[Cl] 00510 mol/L v = KNOFICI] 
2. Déterminer le rapportentre les vitesses 
correspondantes. 
Pour le NO: 


WECO227 RO EEE 


v3 908x10® 4 

La vitesse est donc quatre fois plus grande. 
Pour le Cl: 

ILE 2,27 x 10° ii 

Va ASS KHDES TI? 


La vitesse est donc deux fois plus grande. 


En conclusion, voici les différents aspects à ne pas oublier concernant la loi de 
vitesse de réaction: 


e La loi de vitesse de réaction ne peut être déterminée qu’à partir des résultats 
d’une expérience. 


e La loi de vitesse de réaction ne dépend pas des coefficients de l’équation d’une 
réaction. 


e La loi de vitesse de réaction ne tient compte que de la concentration des réactifs. 
e Les unités de la constante de vitesse dépendent de l’ordre de la réaction. 
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Résumé 
Les vitesses de réaction 


6.1 QU'EST-CE QUE LA VITESSE DE RÉACTION ? 


e La vitesse d’une réaction correspond à la quantité de réactifs transformés par 
unité de temps ou à la quantité de produits formés par unité de temps. On peut 
la calculer de deux façons: 


Aquantité de produits = —Aquantité de réactifs 
Atemps = Atemps 


Vitesse = 


e Voici différentes façons de calculer la vitesse de réaction: 


Quantité Instrument 
de matière de mesure 


Unité de 
mesure 


Calcul de vitesse 


Masse Balance Vitesse = -Aiasse g/s 
Atemps 
Volume Cylindre gradué, Vase Avolume L/s ou ml/s 
burette à gaz Atemps 
Pression Manomètre Vitesse = Âpression. kPa/s 
temps 
Concentration | Spectrophotomètre, Voie Aconcentration molaire mol/Les 
pH-mètre Atemps 
Nombre de Aucun ÿiase= Anombre de particules mol/s 
particules (s'obtient par calcul) Atemps 


e Par la formule qui met en relation la masse molaire et la masse, M = m/n, ou 
encore la formule des gaz parfaits, PV = nRT, il est possible de transformer les 
quantités de matière mesurées expérimentalement en mol ou en mol/L. 


e Pour que la vitesse d’une réaction soit la même peu importe la substance 
choisie, on utilise la vitesse générale de réaction. 


Soit la réaction hypothétique: aA + bB — cC + dD 


6.2 LA THÉORIE DES COLLISIONS 


e Il y a deux conditions essentielles pour qu’il y ait réaction: 
o Les particules des réactifs doivent entrer en collision. 
o Ces particules doivent posséder un minimum d’énergie cinétique (E,,;,), ce 
qui correspond à l’énergie d’activation de la réaction (E;,). 


e Lorsqueles particules de réactifs ne possèdent pas suffisamment d'énergie pour 
se mouvoir, ou si elles se frappent selon un angle inapproprié, on obtient une 
collision élastique. 


e Une collision efficace se produit lorsque des particules de réactifs qui possèdent 
le minimum d’énergie requis pour réagir entrent en collision. Cette collision 
entraîne la formation de produits. 
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e Selon la théorie des collisions, plus il y a de collisions efficaces, plus la vitesse de 
réaction est grande. 


e On peut faire varier le nombre de collisions efficaces en modifiant certains 
paramètres de la réaction: 


Variation du nombre Variation de l'énergie Variation de l'énergie | Résultat 
total de collisions cinétique moyenne minimum pour réagir 


Si le nombre total de Si l'énergie cinétique des Si l'énergie minimum 


. | CM 0 la vitesse augmente. 
collisions augmente. particules augmente... pour réagir diminue. 


Si le nombre total de Si l'énergie cinétique Si l'énergie minimum 
collisions diminue... des particules diminue... pour réagir augmente... 


la vitesse diminue. 


e La vitesse de réaction d’un mécanisme réactionnel est déterminée par l’étape la 
plus lente, soit celle dont l’énergie d’activation est la plus grande. 


6.3 LES FACTEURS INFLUANT SUR LA VITESSE DE RÉACTION 


e Différents facteurs influent sur la vitesse de réaction: 

o La nature des réactifs. En général, si on compare des molécules semblables, 
plus il y a de liens à briser, ou plus un lien est fort, plus l’énergie minimum 
pour réagir augmente. La vitesse de réaction est alors plus petite. 

o La surface de contact des réactifs. En général, plus on augmente la surface 
de contact des réactifs, plus la vitesse de réaction est grande. 

o La concentration des réactifs. En général, plus la concentration des réactifs 
est élevée, plus il y a de collisions, plus la vitesse de réaction est grande. 

o La température. En général, plus la température augmente, plus le nombre de 
particules ayant l’énergie minimum pour réagir augmente, plus la vitesse de 
réaction est grande. 

o La présence d’un catalyseur. Un catalyseur est une substance qui augmente 
la vitesse d’une réaction en abaïssant l’énergie nécessaire pour l’amorcer. 


6.4 LA LOI DE VITESSE DE RÉACTION 

e La loi de vitesse de réaction exprime la relation entre la vitesse d’une réaction 
et la concentration des réactifs. Elle prend la forme suivante. 
Soit la réaction hypothétique aA + bB — cC + dD: v = k[A]"[B]" 


Les exposants m et n déterminent l’ordre en fonction de chacun des réactifs et 
l’ordre global de la réaction. 


e L'unité de la constante de vitesse dépend de e La méthode des vitesses initiales. L’ordre de 
l'ordre global de la réaction: chaque réactif dépend de l'effet produit lors- 
qu’on modifie sa concentration: 


Ordre global Unité de la 
de la réaction constante de vitesse 


Effet sur la vitesse Ordre par rapport 
([réactif] doublé) à ce réactif 


mol/Les Aucun effet sur la vitesse. 


— 


s La vitesse double. 


La vitesse quadruple. 


L/mol-s 


L2/mol2.s 


La vitesse augmente de huit fois. 
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Matière à réflexion 


La biotechnologie 
enzymatique 


Les enzymes, présentes naturellement dans les 
organismes vivants, sont de plus en plus exploitées 
en biotechnologie. Qu'est-ce au juste que la bio- 
technologie ? Comment utilise-t-on les enzymes 
dans les applications industrielles ? Quels sont 
les principaux domaines de leur utilisation ? 


Effectuez une recherche afin de découvrir les dif- 
férentes applications technologiques des enzymes 
et les enjeux qui y sont liés. 


PISTES D'EXPLORATION 


> Qu'est-ce que la biotechnologie ? 


52 Qu'est-ce qu'une enzyme ? Quel est son rôle ? 
#2 Quels sont les avantages et les inconvénients liés à l’utilisation des enzymes ? 


52 Quel est le rôle des enzymes dans le contrôle de la pollution, dans le traitement 
de certaines maladies, dans la production alimentaire, etc.? 


Les plastiques 


Les plastiques traditionnels prennent des cen- 
taines d'années à se décomposer. Ils s'accu- 
mulent dans les sites d'enfouissement et dans 
l'environnement. Depuis quelques années, on a 
vu apparaître des produits fabriqués à l'aide de 
plastiques biodégradables, qui se décomposent 
beaucoup plus rapidement. Devrait-on privilé- 
gier l'utilisation des plastiques biodégradables ? 


Traitez de la pertinence de remplacer les plas- 
tiques traditionnels par des plastiques biodégra- 
dables en tenant compte de l'impact environne- 
mental de la production et de la dégradation des 
plastiques. 


PISTES D'EXPLORATION 


52 Quelles sont les différentes sortes de plastiques ? 


5) Quelles sont les ressources nécessaires pour produire les plastiques traditionnels 
et les plastiques biodégradables ? 


5) Quels sont les produits formés au cours de la dégradation des plastiques 
biodégradables ? Ces plastiques sont-ils recyclables ? 
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Exercices 


Qu'est-ce que la vitesse 


de réaction ? 


Indiquez l'unité de mesure de la vitesse de 
réaction que l'on obtiendrait avec chacune 
des méthodes décrites ci-dessous. 


a) Mesurer le volume d'un gaz formé durant 
une certaine période de temps. 


b) Déterminer le temps requis pour faire réagir 
complètement une certaine masse d'un 
réactif. 


Vue Aconcentration 
Ven Atemps 


d) Convertir la masse d'un liquide produit 
en moles et diviser la réponse obtenue par 
la variation de temps. 


Voici l'équation de la réaction qui survient entre 
le magnésium solide et une solution aqueuse 
d'acide chlorhydrique: 


Mg(s) + 2 HCaa) + MgCl2(20) + H2(9) 


a) Quelles sont les substances dont la quantité 
diminue au cours de la réaction ? 


b) Quelles sont les substances dont la quantité 
augmente au cours de la réaction ? 


c) Décrivez quatre façons de déterminer la 
vitesse de cette réaction. De plus, précisez 
l'unité de mesure de la vitesse que l'on 
obtiendrait avec chaque méthode. 


. Le magnésium brûle selon l'équation suivante 


en présence de dioxygène: 

2 Mg) + O0) — 2 MgO() + 602 kJ 

Indiquez si chacun des énoncés suivants décrit 

correctement la vitesse de cette réaction. 

S'il ne convient pas, expliquez pourquoi. 

a) La masse d'oxyde de magnésium 
consommée par unité de temps. 


b) Le nombre de moles de magnésium 
transformées par unité de temps. 


c) Le volume de dioxygène consommé par 
unité de temps. 


d) Le temps requis pour produire 1 g de MgO. 


e) La quantité d'énergie produite par unité 
de temps. 


. La façon de mesurer la quantité de matière 


dépend de son état physique. 


a) Quelle mesure est commune aux substances 
en phase solide, liquide et gazeuse ? 


b) Cette mesure est-elle appropriée aux 
substances en solution aqueuse ? Expliquez 
votre réponse. 


. Un échantillon de 0,80 g de cuivre est placé 


dans 200 mi d'une solution d'acide nitrique 
(HNO3), dont la concentration est de 

3,0 mol/L. Ces deux substances réagissent 
ensemble selon l'équation suivante: 


Cucs) + 4 HNO (20) 

—+ Cu(NO3)2(80) + 2 NO2(9) + 2 H2O( 

Le cuivre disparaît complètement en 12 min 30 s. 
a) Quelle est la vitesse de la réaction en g/s ? 


b) Quelle est la vitesse de la réaction en mol/s ? 


. Lorsqu'il est légèrement chauffé, le pentoxyde 


de diazote se décompose selon l'équation 
suivante: 


1 
N205(9) 2 NO2(9) + > O2(9) 
Si la concentration du pentoxyde passe de 


00125 mol/L à 00048 mol/L en 30,0 min, 


quelle est la vitesse de cette réaction ? 


. Transformez chacune des vitesses suivantes 


en mol/s. 


a) Une réaction consomme de l'acide 


chlorhydrique (HCI) à un rythme de 10,0 gs. 


b) Une réaction produit du sulfure de 
dihydrogène gazeux (HS) à un rythme 
de 5,6 ml/s, à TAPN. 


c) Un gaz est recueilli dans un contenant 
de 500 ml à une température de 26,2 °C. 
La pression augmente à un rythme 


de 25,0 kPafs. 
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8. Lorsqu'on chauffe le carbonate de calcium, 


10. 


11. 


12 


il se décompose selon l'équation suivante: 


CaCO3(s) " Énergie — CaO(s + CO (9) 


Le gaz produit au cours de cette réaction 
est recueilli par déplacement d'eau à une 
température de 22,5 °C et à une pression 


de 100,5 kPa. 


a) Si 56 ml de gaz ont été recueillis en 2 min 
25 s, quelle est la vitesse de la réaction 
en ml/s ? 


b) Quelle est la vitesse de la réaction en mol/s ? 


Ecrivez l'expression de la vitesse générale 
qui correspond à chacune des réactions 
suivantes. 


a) H2() + Chat) + 2H) 
b) 2H3(9) + O2) + 2 H20(c) 
€) Co + O(g) + CO) 


Soit la réaction de décomposition du 
tétraoxyde de diazote: 


N204(9) + 2 NO (3) 


Si la concentration du tétraoxyde de diazote 
était de 0,25 mol/L au début de la réaction et 
qu'elle n'est que de 0,090 mol/L après 62 s: 


a) quelle est la vitesse générale de cette 
réaction ? 


b) quelle est la vitesse de cette réaction 
en fonction du dioxyde d'azote ? 


Voici la réaction de combustion du méthane: 


CHa(g) + 2 O2(9) + CO2(9) + 2 H2O() 


Sachant que la vitesse de la réaction en 
fonction du dioxygène est de 0,42 mol/s, 
déterminez la vitesse de la réaction en 
fonction du méthane et en fonction de l'eau. 


L'eau de Javel est utilisée pour blanchir 

les tissus. C'est l'hypochlorite de sodium 
(NaCIO) qu'elle contient qui lui confère cette 
propriété. L'ion hypochlorite se décompose 
selon la réaction suivante: 


3 CIO (aa) — 2 CT (aa) LE CIO 3 (aa) 
Si 0,50 mol de CIO disparaît à chaque 


seconde de cette réaction, quelle est la masse 
de CIO 3" formée après 30 s ? 
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Concentration (mol/L) 


14. 


Le peroxyde d'hydrogène se décompose 
selon l'équation suivante: 


2 H202(20) 7 O2(g) + 2 H2O() 


Au cours d'une expérience, le dioxygène 
produit a été récupéré. Le diagramme qui suit 
illustre les résultats obtenus. 


Le volume du dioxygène en fonction du temps 


Temps (min) 


a) Calculez la vitesse de la réaction en 
fonction du dioxygène produit pendant 
cette expérience. 


b) Comment varie cette vitesse de réaction 
en fonction du temps ? Expliquez votre 
réponse. 


Le tableau suivant présente les résultats 
obtenus au cours de la réaction entre le 
carbonate de calcium et l'acide chlorhydrique, 
qui s'effectue selon l'équation suivante: 
CaCO3(s) +2 HC 20) 

— CaC (aa) + CO) + H20() 


[CaCl,] (en mol/L) 


15 0014 
30 003 
40 0040 
50 0049 
70 0065 


90 


Tracez un graphique qui illustre la formation 
de CaCl, et la disparition de HCI en fonction 
du temps. (La concentration initiale de HCI 


est de 0,200 mol/L et celle de CaCl, 


est nulle.) 
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La théorie 
des collisions 


15. Que suis-je ? 


a) Je suis une rencontre entre deux molécules 
qui ne mène pas à la formation de 
nouvelles substances. 


b) Je suis l'énergie minimale nécessaire 
g 
pour briser des liaisons. 


c) Je suis l'énergie associée au mouvement 
des particules de matière. 


d) Je suis une collision qui entraîne une 
transformation chimique. 


16. Il y a formation de produits toutes les fois que 
deux molécules de réactifs se rencontrent 
et qu'elles possèdent suffisamment d'énergie. 
Cette affirmation est-elle vraie ou fausse ? 
Expliquez votre réponse. 


17. Pour chacune des situations suivantes, 
indiquez s'il se produit une collision élastique 
ou une collision efficace. Expliquez chacune 
de vos réponses. 


a) Deux molécules de réactifs, possédant 
chacune 50 k] d'énergie cinétique, 
se rencontrent. 


Le diagramme énergétique de la réaction 


H(k 
90 
(0) 
50 
Progression de la réaction 
b) 
Départ ——} Collision —ÿ Après la collision 


) l ) (( 


Ho Cl) 
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Nombre de particules 


18. 


19. 


c) Deux molécules de réactifs, l'une 
possédant 300 k] d'énergie cinétique 
et l'autre, 250 k], se rencontrent. 


La courbe de distribution de l'énergie cinétique 


: 250 
Énergie cinétique (kJ) 


Lequel des énoncés suivants définit le mieux 
le mécanisme d'une réaction chimique ? 


À. C'est l'ensemble des complexes activés. 

B. C'est l'étape la plus lente d'une réaction 
chimique. 

C. C'est l'ensemble des réactifs et des 
produits d'une réaction chimique. 

D. C'est l'ensemble des réactions qui 
conduisent à la formation des produits. 

E. C'est l'étape la plus rapide d'une réaction 
chimique. 

F C'est l'ensemble des facteurs qui influent 
sur la vitesse d'une réaction. 


Quelle est l'étape déterminante du mécanisme 
de réactionillustré ci-dessous ? 


Expliquez votre réponse à l'aide de données 
chiffrées. 


H(kJ) 


Progression de la réaction 
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Les facteurs influant 


sur la vitesse de réaction 


20. Les métaux alcalins, comme le sodium et 


le potassium, réagissent fortement avec l'eau: 
“ Na() +2 H0O( 
—+ 2 NaOH (20) + Ho(g) + Energie 


2 K(s) +2 HO4 
— 2 KOH (ca) Ru H2(9) + Énergie 


Dans le cas du potassium, la réaction dégage 
une lumière vive. 

Expliquez pourquoi, dans les mêmes conditions, 
la réaction se fait beaucoup plus rapidement 
avec le potassium qu'avec le sodium. 


Pour chaque énoncé qui suit, indiquez laquelle 
des deux situations se produit à une plus 
petite vitesse. Expliquez chacune de 

vos réponses. 


a) La combustion du bois 
Situation 1: 
brûler des petits copeaux de bois. 


Situation 2: 
brûler une planche de bois. 


b) La dissolution du sucre 
Situation 1: 
agiter le sucre avec une petite cuillère. 


Situation 2: 
laisser le sucre se dissoudre par lui-même. 


c) L'effet d'un médicament contre la migraine 


Situation 1: 
ingérer un médicament sous forme 
de capsule contenant des granules. 


Situation 2: 
ingérer un médicament sous forme 
de comprimé solide. 


. Lors de la cuisson d'un aliment, quel est l'effet 
de l'élévation de la température sur: 


a) le nombre total de collisions survenant 
entre les particules contenues dans 
l'aliment ? Expliquez votre réponse. 


b) la vitesse des réactions contribuant à la 
cuisson de l'aliment ? Expliquez votre 
réponse. 


CHAPITRE6 L LES VITESSES DE RÉACTION 


23. 


Voici le diagramme énergétique d'une 
réaction. 


H(kJ/mol) 


24. 


Progression de la réaction 


a) Quelle est l'énergie d'activation de la 
réaction directe catalysée ? 


b) Quelle est l'énergie d'activation de la 
réaction inverse non catalysée ? 


Expliquez chacun des énoncés suivants 
en précisant quel facteur modifie la vitesse 
de réaction. 


a) Certains bébés ont une intolérance au lait 
de vache: ils le digèrent difficilement. 


b) Plusieurs détergents à lessive sont en 
poudre plutôt qu'en pain comme le savon 
pour les mains, ce qui facilite leur 
dissolution. 


c) Les pommes de terre prennent plus de 


temps à cuire au sommet d'une montagne 
où l'eau bout à 80 °C. 


d) Deux kilogrammes de bœuf en cubes 
exigent moins de temps à cuire qu'un rôti 
de la même masse. 


e) Le peroxyde d'hydrogène à 30 % se 
décompose plus vite que celui à 5 %. 


f) Pour faire du yogourt, une enzyme est 
mélangée avec du lait. Si on laisse ce 
mélange à la température ambiante, le lait 
ne parvient toutefois pas à se transformer 
en yogourt. 


g) Il peut y avoir danger d'explosion dans 
une scierie à cause de la présence d'une 
grande quantité de poussière de bois. 

h) L'éthane (CH) brûle plus rapidement 
que l'éthanol (CH5OH). 
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25. Le tableau suivant contient les résultats 
expérimentaux obtenus en faisant réagir des 
comprimés antiacides effervescents dans 
100 mi d'eau à une température de 22,5 °C. 


Temps requis pour la 
réaction complète (en s) 


Forme du comprimé 


Comprimé coupé en morceaux 


Comprimé entier 


Selon ces résultats, quel est le facteur qui a 


modifié la vitesse de réaction ? Expliquez votre 


réponse. 


26. Soit la réaction chimique suivante: 
2 res + S0g? ) — l2(5) +2 0 


Expliquez comment chacun des facteurs 
suivants influe sur la vitesse de cette réaction. 


(aq aq) 


a) L'ajout d'un catalyseur. 


b) L'ajout d'iodure de potassium, un sel très 
soluble. 


c) L'augmentation de la température. 


d) L'ajout de MgSO. 


EYY La loi de vitesse 
de réaction 


27. Soit la réaction hypothétique ci-dessous: 
X+2Y—2+2W 


L'expression de la loi de vitesse est la suivante: 


v = k[XF2[Y] 


a) Quel est l'ordre de la réaction en fonction 
de chaque réactif ? 


b) Quel est l'ordre global de cette réaction ? 


c) Sion double la concentration de X, 
qu'adviendra-t-il à la vitesse de la 
réaction ? Expliquez votre réponse. 


28. Voici la réaction de formation du chlorure 
d'hydrogène en milieu gazeux: 


H(9) * Cl(g) 2 HCI) 


Kevin a déterminé expérimentalement que 
l'ordre de la réaction est de 1 en fonction 
de chacun des réactifs. 


a) Quelle est l'expression de la loi de vitesse 
de cette réaction ? 


29. 


b) Quelle est l'unité de mesure de la 
constante de vitesse ? 


La décomposition du tétraoxyde de diazote 
s'effectue selon l'équation suivante: 


N2O04(3) + 2 NO (3) 


Voici un tableau de la vitesse initiale 
de décomposition du tétraoxyde de diazote 
en fonction de sa concentration initiale. 


Expérience [N204] initiale 
(en mol/L) (en mol/Les) 


O15 2,32 x10 


Vitesse initiale 


2 0,30 4,64 x 107 


30. 


a) Quelle est l'expression de la loi de vitesse 
de cette réaction ? 


b) Quelle est la constante de vitesse de 
la décomposition de N,O, ? 


Soit la réaction suivante: 


2 NO(4) + On(g) + 2 NO (9) 


Émilie a effectué une expérience afin de 
déterminer l'ordre de la réaction en fonction 
de chacun des réactifs. Le tableau suivant 
contient les résultats qu'elle a obtenus. 


Expérience [NO] initiale [O] initiale | Vitesse initiale 
(en mol/L) (en mol/L) (en mol/Les) 


Î 00400 00600 | 115x107* 
>: 00400 01200 | 2,30 x10°4 
00800 | 00600 | 460% 107* 
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Quelle est l'expression de la loi de vitesse 
de cette réaction ? 


La combustion du méthane s'effectue selon 
l'équation suivante: 

CH) + 202 (0) | 

—+ CO(9) + 2 H2O(4) + Energie 

Si la réaction est d'ordre 1 en fonction 

du méthane et d'ordre 2 en fonction du 
dioxygène, quel effet aura chacun des 
changements suivants sur la vitesse de 

la réaction ? 


a) On double la concentration du méthane. 
b) On triple la concentration du dioxygène. 


c) Ontriple la concentration des deux 
réactifs en même temps. 
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32. Soit la réaction suivante: 


33. 


34. 


33, 


2 NH3(9) ? N2(9) + 3 H2(9) 


Si on obtient une vitesse de 2,1 x 10-3 mol/Les 
lorsque la concentration de NH: est de 

0,30 mol/L et si l'ordre de la réaction en 
fonction de NH3 est de 2, quelle sera la vitesse 
de réaction pour chacune des concentrations 
suivantes ? 


a) 0,60 mol/L 
b) 1,20 mol/L 


Soit la réaction suivante: 
AgNO3 (aa) b5 NaC lc) 
— AgCl) + NaNO3 (20) 


Marc détermine expérimentalement que 
cette réaction est d'ordre 1 pour chaque 
réactif et que la constante de vitesse est 

de 2,4 x 10-1L/mol-s à 20,0 °C. Quelle sera 
la vitesse de cette réaction si la concentration 
du nitrate d'argent est de 1,0 x 10-2 mol/L 

et que celle du chlorure de sodium est 


de 6,0 x 1073 mol/L ? 


Exercices sur l’ensemble 
du chapitre 6 


À température ambiante, une büche de bois 
ne brûle pas de façon spontanée. Pourtant, 
des molécules de dioxygène viennent 
constamment frapper sa surface. 


a) Pourquoi la bûche ne s'enflamme-t-elle 
pas ? Expliquez votre réponse. 


b) Quelle sorte de collisions se produit-il 
entre les molécules de la bûche et celles 
de dioxygène ? 


c) Pour allumer un feu, on peut utiliser 
une allumette. Quel est le rôle de cette 
dernière ? 


Indiquez au moins trois façons de modifier 
la vitesse de chacune des réactions 
suivantes. 


a) 2 HCHO (20) + O2(9) — 2 HCOOH co) 


b) CaoHgocs) + 60 O(o) 
— 40 CO;(9) +40 H0(1 +250 kJ 


CHAPITRE6 1 LES VITESSES DE RÉACTION 


36. 


Expérience 


Soit la réaction d'oxydation du monoxyde 
de carbone, qui s'effectue selon l'équation 
ci-dessous: 


2 CO (gp + On(g) ? 2 CO (9) 


Si la réaction est d'ordre 2 en fonction de CO 
et d'ordre 1 en fonction de O;, laquelle des 
expériences suivantes est la plus rapide ? 
Appuyez votre réponse de données chiffrées. 


[CO] 
(en mol/L) 


[0:] 
(en mol/L) 


37. 


Concentration de À (mol/L) 


38. 


Î 0,30 0,30 
2 0,60 0,30 
3 0,30 
4 0,60 


Le graphique ci-dessous illustre la 
concentration de À en fonction du temps 
pour la réaction suivante: 


A— 2B 


La concentration de A en fonction du temps 


20 30 40 50 60 
Temps (s) 


(e] L nt 
O 10 


a) Quelle est la concentration initiale de À ? 


b) Déterminez la vitesse de la réaction 
en fonction de B. 


c) Déterminez la constante de vitesse 
de la réaction. 


La transformation suivante se produit dans 
un ballon contenant 2,0 L de solution: 


Ba(OH):1) — Bat.) +2 Os 
On note que 8,6 g de Ba(OH), ont été 


transformés après 360 s. Calculez la vitesse 
de la réaction en fonction de chacun des ions 
formés en mol/L:s. 
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39. Julie fait réagir du dihydrogène avec du difluor 
à une pression de 100,5 kPa et à une 
température de 20,0 °C. Elle recueille 
30,5 ml de fluorure d'hydrogène en 1 min 15 s. 


EN Défis 


43. Le diagramme énergétique suivant illustre 
une réaction qui fait intervenir deux réactifs 


a) Quelle est la vitesse de cette réaction gazeux. 
en fonction du fluorure d'hydrogène 
en mol/Les ? H(kJ/mol) 
b) Quelle est la vitesse générale de la _. 
réaction ? 60 
c) Sila concentration initiale du dihydrogène 40 
était de 0,050 mol/L, quelle est sa 20 
concentration au bout de 1 min 15 s ? 0 
—20 
40. Voici le mécanisme d'une réaction catalysée: re: 
Étape LÉ Br{aa) Li H20 (20) = — 
= + rogression de la reaction 
2 Br (aa) + 2 (9) * 02e) s 
Étape 2:2 Br-{aa) + H2O2(20) + ZH* 
PE : (aa) . (eq) Pour chacun des changements suivants, 
—? Br2(ag) * £ H20 (1) indiquez comment varient la chaleur de 
a) Quelle est l'équation globale de réaction et l'énergie d'activation. Expliquez 
ce mécanisme réactionnel ? chacune de vos réponses. 
b) Quelle substance joue le rôle de catalyseur a) On liquéfie l'un des réactifs. 
dans ce mécanisme ? b) On augmente la concentration 
, des réactifs. 
41. Voici l'équation de la réaction de formation 
de l'ammoniac gazeux: c) On augmente la température. 
No(o) + 3 H2ç0) + 2 No) d) On ajoute un catalyseur. 
Si, ns moment 44. Lorsqu'une personne consomme de l'alcool, 
. ne si | ia VE . de l'éthanol passe de son sang à l'air de 
à quelle vitesse se forme alors l'ammoniac ? es polinens C'éctéceur dues Hecent 
, les alcootests. 
42. Le monoxyde d'azote réagit en présence 
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de dihydrogène selon l'équation suivante: 


2 NO) + 2 H2(9) + N2(g) + 2 H2O(o) 


L'expression de la loi de vitesse de cette 
réaction est: 


v = k[NOFIH] 


Lequel des changements suivants permettrait 
de quadrupler la vitesse de cette réaction ? 
Expliquez votre réponse. 


À. Doubler la concentration du monoxyde 
d'azote seulement. 

B. Doubler la concentration du dihydrogène 
seulement. 

C. Doubler la concentration de chacun 
des réactifs. 


À l'intérieur de l'organisme, l'éthanol présent 
dans le sang est transformé en éthanal par 
le foie, selon l'équation suivante: 


1 
CoH5OH (eo) F x O2(20) 
—+ C2H4O (20) + H2O() 


La constante de vitesse de cette réaction est 
de 2,6 x10-1L2/mol2:s. L'ordre de la réaction 
en fonction de l'éthanol est de 2 et celui 

en fonction du dioxygène est de 1. 


Si un alcootest indique 80 mg d'éthanol 
par 100 ml de sang, combien de temps 
(en h) le foie prendra-t-il pour métaboliser 
cet alcool ? (À 37°C, le sang renferme 


environ 00079 mol/L de dioxygène.) 


PARTIE III D LA CINÉTIQUE CHIMIQUE 


x(e k PASSIONNÉE DE SCIENCE 
CS 


Chimiste et environnementaliste 


Adepte de la chimie «verte», Deryn Fogg est professeure agrégée au Département 
de chimie de l’Université d'Ottawa et directrice adjointe du Centre de recherche et 
d'innovation sur la catalyse (CRIC) de cette même université depuis 2005. 


La chimie verte est un nouveau concept qui consiste à concevoir des produits et 
procédés chimiques permettant de réduire ou d’éliminer Putilisation et la synthèse de 
substances dangereuses. Cette chimie repose en grande partie sur la catalyse. C’est ce 
à quoi Deryn Fogg consacre sa vie professionnelle. 


Des catalyseurs améliorés 


Avec son équipe universitaire, Deryn Fogg s’in- 
téresse à la découverte de catalyseurs toujours plus 
performants, c’est-à-dire des substances qui per- 
mettent d’effectuer une tâche plus rapidement, 
plus précisément, de façon plus sécuritaire tout en 
réduisant la quantité de déchets produits. Tout 
cela, dans une perspective de respect de l’envi- 
ronnement et de protection des ressources natu- 
relles. À l’aide des catalyseurs et des procédés 
chimiques créés dans son laboratoire, Deryn Fogg 
peut mettre au point une grande quantité de 
produits utilisés dans la vie de tous les jours, tels 
que des parfums et des plastiques. 


Ouotidiennement, la professeure Deryn Fogg se 
pose deux questions de base en chimie: Qu’est-ce 
qui se passe durant la réaction ? Pourquoi est-ce que cette réaction se déroule mieux 
qu’une autre ? Pour répondre à ces questions, elle a doté son laboratoire d’instruments 
à la fine pointe de la technologie, pouvant analyser en détail les réactions chimiques. 
En comprenant comment les atomes interagissent, elle peut ainsi créer de nouveaux 
catalyseurs et de nouveaux procédés avec beaucoup de précision. 


La catalyse est au cœur de la plupart des grandes activités industrielles du monde : 
elle est employée dans plus de 90% des processus de l’industrie chimique mondiale. 
C’est pourquoi les découvertes de Deryn Fogg revêtent une si grande importance. 


PRÉNOM Deryn 
NOM Fogg 
LIEU DE NAISSANCE  Sault-Sainte-Marie (Ontario) 
LIEU DE TRAVAIL Université d'Ottawa 


FORMATION Doctorat en chimie 
(Université de la Colombie-Britannique) 


DOMAINE Chimie des organométalliques et catalyse 
DE SPÉCIALISATION 


RÉALISATION Conception de nouveaux catalyseurs, procédés 
et mécanismes d'action 
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«La catalyse 
est en soi une 
technologie 
verte.» 


Deryn Fogg 


NT. 


x PASSIONNÉ DE SCIENCE 
CSS ns 


Expérimentateur de naissance 


À l’école, John Charles Polanyi trouve qu’il est ennuyant de suivre les instructions 
afin d'obtenir les « bons » résultats pendant une expérience de chimie. Très curieux de 
nature, il préfère expérimenter, même s’il obtient généralement de «mauvais» résul- 
tats. Ses professeurs lui ont souvent dit qu’il manquait de discipline pour apprendre. 
Malgré tout, il finit par s'intéresser au domaine de la science, assez pour obtenir un 
doctorat en chimie à l’Université de Manchester, en Angleterre, en 1952. 


Une nouvelle façon de voir les réactions chimiques 


John Charles Polanyi entre à l’emploi de l’Université de Toronto en 
1956, où il devient professeur en 1962, et où il est toujours professeur 
distingué depuis 1974. C’est là qu’il effectue les travaux qui lui valent 
le prix Nobel de chimie en 1986. 


La renommée de John Charles Polanyi se bâtit sur son étude de 
l’état énergétique et des mouvements des molécules au cours d’une 
réaction chimique. Ce nouveau champ de recherche, la «dynamique des 
réactions», permet aux chimistes d'améliorer les résultats des réactions. 


À l’époque de ses premiers travaux, on sait que les molécules effec- 
tuent trois sortes de mouvements: rotation, vibration et translation. 
Ce qu’on ne connaît absolument pas, c’est la relation entre ces trois | 
types de mouvements lors d’une réaction chimique. Les expériences À VA 
de Polanyi consistent à obtenir une image de l’arrangement des atomes lorsque les 


molécules sont dans un état de transition, avant de se transformer en produits. «Ce que nous 


savons n'est 
qu'une fraction 
de ce quireste 
à découvrir. » 


L'expérience qui le rend célèbre est la suivante: en introduisant de hydrogène 
atomique nouvellement formé dans un courant de gaz chloré à basse température, il 
découvre que, au lieu de dissiper leur énergie au moment des collisions, les molécules 
d’acide chlorhydrique nouvellement formées la déchargent en une cascade de photons 
infrarouges. Sa compréhension de la lumière émise par les réactions chimiques lui 
permet plus tard de proposer des lasers vibrationnels et chimiques, qui sont les sources 


de radiations infrarouges les plus puissantes jamais développées. John Charles Polanyi 


John Charles Polanyi a reçu de nombreux honneurs en plus du prix Nobel, dont 
celui de Compagnon de l’Ordre du Canada et de nombreux doctorats honorifiques. 
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FORMATION 
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John Charles 
Polanyi 
Berlin (Allemagne) 


Conseil national de recherches du Canada, Ottawa 
Université de Princeton, New Jersey (Etats-Unis) 
Université de Toronto 


Doctorat en chimie (Université de Manchester) 


Chimie physique, dynamique des réactions 


Prix Nobel de chimie 1986 pour sa contribution 
à la dynamique des processus chimiques élémentaires 
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L'ÉQUILIBRE 
CHIMIQUE 


Le monde qui nous entoure est constam- 
ment à la recherche d’un équilibre entre 
Pharmonie et le désordre. Cette forêt est un 
exemple d’équilibre entre les espèces qui y 
évoluent et le milieu environnant. Toutefois, 
cet équilibre est fragile. Plusieurs facteurs, 
d’origine humaine, comme la construction 
et la pollution, ou d’origine naturelle, 
comme les tempêtes, peuvent le perturber. Il 
s'ensuit une série de changements qui 
permettent à la forêt de trouver un nouvel 


équilibre. 
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Dans ce chapitre, nous ferons l’étude qualitative de l’état d'équilibre et des fac- 
teurs qui l’influencent. Cela nous permettra de prévoir l’évolution des systèmes 
dont les conditions ont été modifiées. 


Qu'est-ce que l’équilibre 
chimique ? 


Jusqu’à maintenant, nous avons vu que des transformations peuvent se réaliser 
dans les deux sens. 


e Sioninterprète l’équation de gauche à droite: 
HO (1) + HoO (9) Réaction directe: vaporisation 


e Sioninterprète l’équation de droite à gauche: Eu 
HO (1) + HO (9) Réaction inverse: condensation || LABO 
à , . L : , | 23. L'OBSERVATION D'UN ÉTAT 
La synthèse et la décomposition, la respiration et la photosynthèse sont d’autres | D'ÉQUILIBRE 


exemples de transformations qui s’effectuent dans les deux sens. 


De plus, nous n’avons considéré que des réactions complètes, selon des propor- 
tions définies. 


DÉFINITION 
Une réaction complète survient lorsque au moins un des réactifs d’une trans- 
formation s’est complètement transformé en produits. 


Toutefois, malgré la présence de réactifs en quantité suffisante et de conditions 
favorables, de nombreuses transformations ne parviennent pas à se réaliser com- 
plètement. Les réactifs coexistent alors avec les produits d’une même transforma- 
tion; il s’agit d’une réaction incomplète. Par exemple, 
Peau d’un lac ne gèle pas complètement en hiver, même 
si la température du milieu environnant descend sous 


ÉTYMOLOGIE 


«Sédiment» vient du mot 
latin sedimentum, qui si- 


le point de congélation. Le calcaire (CaCO»3), qui gnifie «tassement, fond», 
forme les roches sédimentaires et qu’on trouve dis- et du verbe italien sedere, 
sous dans les cours d’eau, ne précipite pas complète- «être assis, séjourner, 
ment, même s’il s’agit d’un sel peu soluble. demeurer fixé». 


Pourquoi ces réactions sont-elles in- 
complètes ? C’est que des réactifs se 
transforment en produits, tandis 
qu’au même moment des produits se 
transforment en réactifs. Ces réac- 
tions s’effectuent dans les deux sens 
en même temps. On dit que ce sont 
des réactions réversibles: la réaction 
directe et la réaction inverse se pro- 
duisent simultanément. En théorie, 
dans des conditions favorables, toute 
réaction est réversible. En pratique, 
certaines le sont plus facilement que 
d’autres. 


Malgré des températures hivernales, l'eau de ce lac n'est pas complètement 
gelée. 
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DÉFINITION 
Une réaction réversible survient lorsque, au même moment et au même endroit, 
les réactifs se transforment en produits et les produits se transforment en réactifs. 


Pour représenter une réaction réversible, on utilise deux demi-flèches pointant en 
sens opposés et superposées, comme ceci: 


Réactifs = Produits 


En guise d'exemple, prenons la réaction réversible de la dissolution et de la préci- 
pitation du carbonate de calcium, qui se traduit par l’équation suivante: 


CaCO3(s) = (8 + CO pa) 


Le carbonate de calcium, un électrolyte, est notam- 
ment sécrété par les coraux. Il s’ionise dans l’eau, for- 
mant des ions Ca?+, dont la présence est caractéris- 
tique de l’eau dure et contribue à la salinité de l’eau de 
mer. Comme il s’agit d’un sel peu soluble, il précipite. 
C’est ce précipité qui forme les structures spectacu- 
laires des récifs coralliens. 


Ilustrons de nouveau le phénomène de réaction réver- 

sible, cette fois à partir d’une manipulation faite en 

laboratoire. 

e On met de l’eau dans un contenant, qu’on ferme. 
Le contenant ne contient alors que de l’eau sous 


forme liquide et une certaine quantité d’air (voir la La dissolution et la précipitation du carbonate de calcium 
FIGURE 7.4) est caractéristique des récifs coralliens. 


e De la vapeur d’eau se forme peu à peu à la surface du liquide: c’est le début de 
l'évaporation. La pression augmente alors graduellement en fonction du nom- 
bre de molécules de gaz formées. 

e La pression partielle du gaz finit par égaler la pression de la vapeur d’eau asso- 
ciée à la température du système. À cette étape, il n’y a plus de changements 
apparents: le volume d’eau, la pression, la température sont constants. 


25°C 25 °C 


Phase liquide Phases liquide Équilibre des phases 
et gazeuse liquide et gazeuse 


Note: À 25 °C, l'augmentation de pression équivaudrait à 3,2 kPa (voir le chapitre 2), 
soit la pression de vapeur de l’eau. 
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Trois ballons reliés 
à un manomètre. 
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À vue d’œil, aucune transformation ne semble avoir lieu. Dans les faits, il y a une 
transformation perpétuelle entre les molécules d’eau liquide et la vapeur d’eau. 
Comme les quantités de molécules de chaque phase ne varient pas, on peut sup- 
poser que la vitesse d’évaporation de l’eau est égale à la vitesse de condensation 
de la vapeur. On dit alors qu’il y a un équilibre entre l’eau dans sa phase liquide et 
Peau dans sa phase gazeuse. 


DÉFINITION 
L'équilibre est un état dans lequel la vitesse de la réaction directe (v,;,) est 
égale à la vitesse de la réaction inverse (v;,,,). 


Väir = Vinv 


L’équilibre a un caractère dynamique puisqu'il y ÉTYMOLOGIE 


a un échange perpétuel entre les réactifs et les «Équilibre» vient du latin 
produits. C’est pour cette raison qu’on parle æquilibrium, qui signifie «exacti- 
souvent d’«équilibre dynamique», par opposi- tude des balances». 


tion à «équilibre statique», où il n’y a pas 
d'échange possible. 


L'échange perpétuel 
entre un liquide et sa 
vapeur est un exemple 
d'équilibre dynamique. 


Comme la bouteille ne 
contient qu'une 
substance en phase 
liquide, il s'agit d'un 
exemple d'équilibre 
statique. 


Le système d’emprunt de livres dans une bibliothèque est une 
analogie qui illustre bien ce qu’est un état d’équilibre. Si le 
nombre d'emprunts est égal au nombre de retours, la quantité 
de livres à la bibliothèque demeure constante. On dit alors que 
le système formé par la bibliothèque est à l’équilibre. De plus, il 
s’agit d’un équilibre dynamique puisque ce ne sont pas toujours 
les mêmes livres qu’on trouve sur les rayons de la bibliothèque. 


L'équilibre peut être physique ou chimique. Il est physique lors- 
qu’il est associé à une transformation physique, par exemple 
Péquilibre entre un liquide et sa vapeur. Il est chimique lorsqu'il 
est associé à une transformation chimique. Par exemple, la syn- 


L'emprunt et le retour des livres dans une 
bibliothèque illustrent bien l'état d'équilibre. 


thèse du HI: 
H(g) + 12(8) + 2H) 
Incolore Violet Incolore 
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Si on effectue cette transformation dans un milieu 
clos, on peut suivre la progression de la réaction par 
la disparition de la couleur violette, caractéristique 


DU TEMPS 


LES VARIATIONS DE CONCENTRATION 
DE H,, DE 1, ET DE HI EN FONCTION 


du diiode gazeux. Après un certain temps, la cou- 
leur se stabilise: son intensité ne change plus. On en 
déduit que les réactifs ne se sont pas complètement 
transformés en produits. 


Cette observation est confirmée par l’analyse de la 
FIGURE 7.8. Ainsi, à partir du temps £,, il n’y a plus de 
changements apparents: les concentrations des 
réactifs et des produits demeurent constantes. La 
réaction semble complètement arrêtée. Toutefois, 
grâce à nos connaissances des transformations de la | 
matière, nous savons que ce n’est pas le cas: le sys- - 

| 


Concentration (mol/L) 


tème a simplement atteint l’équilibre. La vitesse de 
la synthèse de l’iodure d'hydrogène est alors égale à 
la vitesse de sa décomposition. 


Temps (s) 


Les conditions nécessaires 
pour atteindre l’équilibre 


Comme l'équilibre n’est pas visible, il importe d’établir des critères pour le recon- 
naître. Ainsi, pour atteindre l’équilibre, un système doit respecter trois conditions: 
1. Contenir une réaction réversible. 

2. S’effectuer dans un système fermé. 

3. Présenter des propriétés macroscopiques constantes. 


Voyons plus en détail ce qu’implique chacune des conditions. 


1. CONTENIR UNE RÉACTION RÉVERSIBLE 


Une réaction réversible s’effectue dans les deux sens. Elle implique la présence, au 

même moment et au même endroit, de tous les réactifs et de tous les produits 

d’une même transformation. S’il manque un réactif ou un produit, la réaction est 

irréversible. Voici des exemples où la réaction est irréversible : 

e Si un ou plusieurs réactifs sont complètement transformés en produits, c’est- 
à-dire qu’il y a eu réaction complète. 

e S'il y a perte d’un produit dans le milieu environnant. Cette condition est 


intimement liée au système dans lequel la transformation s’effectue: système 
ouvert ou fermé (condition 2). 


2. S’EFFECTUER DANS UN SYSTÈME FERMÉ 


Qu'est-ce qu’un système fermé ? Voyons d’abord ce qu’est un système ouvert 
(voir aussi le chapitre 5). Prenons l'exemple d’une bouteille d’eau. Si la bouteille est 
ouverte, la vapeur résultant de l’évaporation de l’eau s’échappera du contenant. 
La bouteille constitue alors un système ouvert pour cette transformation. 


DÉFINITION 


Un système ouvert est un système réactionnel qui permet un échange de 
matière, un gain ou une perte, avec le milieu environnant. 
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Toutefois, un contenant ouvert n’est pas nécessairement un système ouvert. Si on 
étudie une solution sursaturée de sucre, que la bouteille soit ouverte ou fermée 
n’a aucune incidence. Il s’agit d’un système fermé car, pour la dissolution et 
la précipitation du sucre, le sucre dissous et le sucre solide ne peuvent pas 
s'échapper du contenant. 


DÉFINITION 
Un système fermé est un système réactionnel qui ne permet ni gain ni perte 
de matière. 
HO + HO) H0( — HO (9) Sucre. — Sucre(3a) 


Une bouteille ouverte constitue Une bouteille fermée constitue Même ouverte, une bouteille constitue 
un système ouvert pour l'évaporation un système fermé pour l'évaporation un système fermé pour la dissolution 
de l'eau. de l'eau. du sucre. 


Un système fermé permet à une réaction d’être réversible et, ainsi, de pouvoir 
atteindre l’équilibre. Soulignons que, pour effectuer une transformation qui 
implique un gaz, on doit obligatoirement utiliser un contenant fermé. Dans les 
autres cas, le contenant a peu d’importance. 


3. PRÉSENTER DES PROPRIÉTÉS MACROSCOPIQUES 
CONSTANTES 


Lorsqu'un système atteint l’équilibre, 
il n’y a pas de changements apparents, MR 
parce que la quantité de réactifs et la mots grecs makros, qui si- 
quantité de produits demeurent cons- gnifie «grand», et skopos, 
tantes. Cette stabilité se traduit par «observateur». 

des propriétés macroscopiques cons- 

tantes. La pression, la couleur, la température en sont des exemples. 


ÉTYMOLOGIE 


DÉFINITION 
Une propriété macroscopique est une propriété observable 
à l’œil nu ou mesurable à l’aide d’un instrument. 


Diiode 


solide 


Diiode 
Par opposition, une propriété microscopique est une propriété qui gazeux 
caractérise les atomes ou les molé- Œ 
da en à ÉTYMOLOGIE 

cules. Ce sont des propriétés difficiles Mi . par 
à observer ou à mesurer. Le rayon | “1619Sc0pique> VIENT ces 
atomique ou la force qui lie les atomes SR EE NUNES QUE 

q q gnifie «petit», et skopos, 
UE SU On des exemples de pro- «observateur». Ce système est à l'équilibre: la réaction 
priétés microscopiques. est réversible, le système est fermé, et les 


propriétés macroscopiques sont constantes. 
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L’effet de différents facteurs 
sur l’équilibre 


L’état d'équilibre suppose que des processus opposés se produisent à des vitesses 
égales. Par exemple, la vitesse de vaporisation d’un liquide est égale à la vitesse de 
sa condensation; ou la vitesse de la synthèse de l’iodure d'hydrogène est égale à la 
vitesse de sa décomposition. Par conséquent, les facteurs qui modifient la vitesse 
pourront également avoir un effet sur l’équilibre; nous les examinerons un peu 
plus loin. Mais regardons d’abord comment l’équilibre peut être modifié. 


L'équilibre peut être modifié de deux façons: 


e Si la vitesse de la réaction directe devient plus grande que celle de la réaction 
inverse, la formation des produits est favorisée. Il en résulte une plus grande 
quantité de produits formés. On dit alors que l’équilibre est déplacé vers les 
produits ou que la réaction directe est favorisée. 


24. L'EFFET DE LA CONCEN- 
TRATION SUR L'ÉTAT 
D'ÉQUILIBRE 


25. L'EFFET DE LA TEMPÉ- 
RATURE SUR L'ÉTAT 
D'ÉQUILIBRE 


: . 26. L'EFFET DE LA PRESSION 
Si Vair > Vinv: _ . SUR L'ÉTAT D'ÉQUILIBRE 
Réactifs — Produits 


| | 
a — 


Note: La flèche rouge indique le sens du déplacement de l'équilibre (directe ou inverse). 


e Au contraire, si la vitesse de réaction inverse devient plus grande que celle de la 
réaction directe, la formation des réactifs est favorisée. Dans ces conditions, 
c’est la concentration des réactifs qui augmente. On dit alors que l’équilibre est 
déplacé vers les réactifs ou que la réaction inverse est favorisée. 

Si Vair < Vinv: 
Réactifs 2 Produits 


| | 
a 


Pour prédire le sens de la réaction (directe ou inverse), le principe élaboré par le 
chimiste et métallurgiste français Henry Le Chatelier (1850-1936) est très utile. 


DÉFINITION 

Le principe de Le Chatelier indique que, si on modifie les conditions d’un 
système à l’équilibre, le système réagit de façon à s’opposer, en partie, aux 
changements qu’on lui impose jusqu’à ce qu’il atteigne un nouvel équilibre. 


Le parallèle qui suit sert à illustrer ce principe. Lorsqu’on nous impose un change- 
ment qui ne nous convient pas, notre premier réflexe est souvent de nous y 
opposer. Pour créer un nouvel équilibre, on discute de la question et on cherche 
une situation de compromis qui satisfera les deux parties. Il se produit un phéno- 
mène semblable lorsqu'on impose un changement à un système à l’équilibre. 


Dans les sous-sections suivantes, le principe de Le Chatelier nous aidera à mieux 
comprendre l'effet des différents facteurs sur l’équilibre. 
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L’effet de la concentration 


Pour illustrer l’effet de la concentration sur l’équilibre, reprenons exemple de la 
réaction de synthèse de l’iodure d’hydrogène. Cette réaction est souvent utilisée, 
car elle offre l’avantage de pouvoir en observer la progression, en raison de la cou- 
leur caractéristique du diiode. 


H(g) + l2(8) — 2H 
Incolore Violet Incolore 


Voyons d’abord ce qui arrive lorsqu’on augmente la concentration du dihydro- 
gène, un réactif, en ajoutant des molécules de H, dans le système réactionnel. On 
constate que la couleur du mélange pâlit. On en déduit alors que la concentration 
en diiode a diminué. Pourquoi ? Illustrons le phénomène. 


H2(g) + l2(8) 2 Ho) 


Ajout de Ho ® 


Il en résulte | | t 
la réaction directe 
{ | ) est favorisée. 


En fait, selon le principe de Le Chatelier, la réaction s’oppose en partie au change- 
ment en formant des produits avec le surplus de dihydrogène qui lui a été imposé. 
Lorsque le nouvel équilibre est atteint, la concentration du dihydrogène aura 
diminué, mais sera quand même plus grande que sa concentration initiale (voir le 
graphique de la FIGURE 713). Ou’arrive-t-il alors au diiode ? Il se combine au dihy- 
drogène pour former des produits. Il en résulte une diminution de sa concentra- 
tion, ce qui explique que la couleur du mélange soit plus pâle. 


Examinons maintenant une diminution de la concentration d’un des réactifs, par 
exemple en enlevant des molécules de dihydrogène dans le système réactionnel. 
On remarque alors que la couleur violette du mélange devient plus foncée. Ainsi, 
toujours selon le principe de Le Chatelier, la réaction s’oppose au changement en 
favorisant la formation des réactifs. C’est d’ailleurs ce qui permet de récupérer une 
partie des molécules de dihydrogène perdues. Toutefois, comme le montre le gra- 
phique de la FIGURE 7.14, la concentration finale du dihydrogène est plus petite que 
la concentration initiale. 


g) + l2(g) — 2H) 


Retrait de Ha 0 


Il en résulte Î Î Il  . 
la réaction inverse 


D ee —— __) est favorisée. 
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[AE LES CONCENTRATIONS DE H;, DE 
ET DE HI EN FONCTION DU TEMPS 


(AJOUT DE H;) 


7.14 


LES CONCENTRATIONS DE H;, DE I; 
ET DE HI EN FONCTION DU TEMPS 
(RETRAIT DE H;) 


Équilibre  Perturbation Nouvel équilibre 


Ajout 
de Ho 


Équilibre  Perturbation Nouvel équilibre 


| 
I 
[HI] 
I 
I 


[2] 


Retrait 
de H) 


Temps 


Reprenons l’analogie de la bibliothèque utilisée plus tôt (voir à la page 206). Une 
personne a fait don d’un grand nombre de livres. Puisqu’il n’y a plus d’espace pour 


les ranger, les bibliothécaires font une campagne de publicité ciblant l’aug- 
mentation du nombre de prêts de livres. Avec plus de livres en circulation, donc 
plus d’espace sur les rayons, la bibliothèque trouve un nouvel équilibre. 


Si, au contraire, la bibliothèque est victime d’un vol, les bibliothécaires pourraient 
communiquer avec l’ensemble des abonnés pour leur demander de rapporter les 
livres empruntés. Avec moins de livres en circulation, donc des rayons remplis, la 


bibliothèque trouverait un nouvel équilibre. 


Le corps humain est un système complexe dans 
lequel évoluent plusieurs milliers de transforma- 
tions qui cherchent constamment à établir un 
équilibre avec le milieu environnant. La fixation du 
dioxygène gazeux par l’hémoglobine dans le sang 
est un exemple de transformation qui existe dans 
notre corps. Même s’il s’agit d’un processus com- 
portant plusieurs étapes, il peut être résumé par 
l'équation suivante: 


Hémoglobine + Dioxygène = Dioxygène fixé 


Hb{ag) + Ogg + HbOy0) 


Lors d’un effort physique intense, notre organisme 
utilise une plus grande quantité de dioxygène pour 
alimenter nos muscles. Cela a pour effet de dimi- 
nuer la concentration du dioxygène fixé dans le 


7.15 


L'hémoglobine est une protéine que l'on trouve 
essentiellement dans les globules rouges du sang. 


sang. Notre rythme respiratoire augmente afin d'augmenter l’approvision- 
nement en dioxygène dans notre corps et ainsi rétablir l’équilibre sanguin. 
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Cet équilibre peut aussi être perturbé par les conditions du milieu environnant. 
Par exemple, en altitude, la concentration en dioxygène gazeux diminue, ce 
qui favorise la réaction inverse. Il en résulte différents malaises associés au mal 


de l’altitude. Les maux de tête, les nausées, la 
fatigue extrême ne sont que quelques exemples 
de symptômes provenant du manque d’oxy- 
gène. Pour pallier cette carence, notre corps 
produit plus d’hémoglobine. C’est un proces- 
sus lent qui peut prendre de deux à trois 


ÉTYMOLOGIE 


«Hémoglobine» vient du 
préfixe hémo, qui signifie 
«sang», et du mot globuline, 
«protéine à poids molécu- 


à laire élevé». 
semaines. 


C2 


— 


3000 m:P,0,= 14 kPa 


— 


Hbeag) + O(9) HbO (2) 


À 3000 m 


Il en résulte Î Î | 


O m:PL0,= 20 kPa 


La diminution de la pression partielle du dioxygène occasionne une diminution du dioxygène 
fixé dans notre organisme. 


Le TABLEAU 717 résume l’effet d’un changement de concentration sur l’équilibre. Il 
importe de bien distinguer le changement imposé, et les variations de concentra- 
tion qui en résultent. Le changement imposé dicte les variations de concentration 
des autres substances. 


747 


Changement 
imposé 


L'EFFET DES CHANGEMENTS DE CONCENTRATION IMPOSÉS SUR UNE RÉACTION À L'ÉQUILIBRE 


Schématisation 


Réaction 
favorisée 


Changement 
imposé 


Réaction 
favorisée 


Schématisation 


Augmentation | Réactifs =——, Produits Réaction Augmentation | Réactifs =——— Produits Réaction 
[Réactifs] directe [Produits] inverse 
Diminution Réaction Diminution Réaction 


[Réactits] inverse [Produits] directe 
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Il ne faut pas oublier que, même si 
la quantité d'une substance en 
phase solide ou liquide varie, sa 
concentration demeure inchangée. 
Ainsi, un ajout ou un retrait d'une 
certaine quantité d'un réactif ou 
d'un produit en phase solide ou li- 
quide ne modifie pas l'équilibre. 
Cela s'explique par le fait que la 
vitesse de réaction n'est pas modi- 
fiée par ce changement. Toutefois, 
si la formation d'une substance 
solide ou liquide est favorisée, la 
quantité totale de cette substance 
augmentera par rapport à sa valeur 


initiale, mais sa concentration | 
détenait constante. Ces SES FRA Ce 


La quantité de solide n'influence pas l'équilibre. 


L'exemple présenté à la FIGURE 718 est caractérisé par l’équation suivante: 
CaCOs(s) — CaO(s) + CO) À la même température, la pression du COz(g) en 
équilibre avec le CaO,,, et le CaCO3,,, n’est pas modifiée par les quantités des deux 
solides présents. 


L'effet de la température 


Pour prédire l’effet de la température sur un système à l’équilibre, il faut tenir 
compte du rôle de l’énergie. Autrement dit, il faut savoir si la réaction à l’équilibre 
est endothermique ou exothermique. 


Reprenons l’exemple de la formation de l’iodure d'hydrogène. Sachant que la 
chaleur nécessaire à sa formation est de +26,5 kJ/mol de HI, l'équation thermique 
qui en résulte est la suivante: 

Ho(g) + loçg) + 53,0 kKJ S 2H, 


Lorsqu'on augmente la température de ce système à l’équilibre, la couleur pâlit 
(voir la FIGURE 719, à la page suivante). On en déduit que la formation des produits 
a été favorisée. Mais pourquoi ? La réaction cherche à s’opposer au changement. 
Elle va donc tenter d’utiliser ce surplus d’énergie créé par la hausse de la tem- 
pérature. Pour y parvenir, elle favorise la transformation qui requiert le plus d’éner- 
gie possible, soit la réaction endothermique. Dans cet exemple, il s’agit de la réac- 
tion directe, comme le montre la schématisation suivante: 


Hate) + Dég + 9°30kJ = 2H, 


Incolore Violet Incolore 
Augmentation de T Ÿ 


Il en résulte | | | Î 
EE 
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Équilibre initial Augmentation de température Diminution de température 


Témoin [H] et [lo] diminuent; [HI] augmente. [Ho] et [l)] augmentent; [HI] diminue. 
L'effet de la température sur la réaction H2() + lt) + 2H): 


Le TABLEAU 7.20 résume les effets d’une variation de la température sur une réac- 
tion à l’équilibre. 


LP L'EFFET DES CHANGEMENTS DE TEMPÉRATURE IMPOSÉS SUR UNE RÉACTION À L'ÉQUILIBRE 


Changement imposé Schématisation Réaction favorisée 


Augmentation Réactifs æ—— Produits + Énergie Réaction inverse 


de la température © 


l Ÿ À 
PES 


Réactifs + Énergie  2— Produits Réaction directe 


Diminution de la température Réactifs  æ—— Produits + Énergie Réaction directe 


0 
: t 


Réactifs + Énergie 2 Produits Réaction inverse 


On constate qu’une augmentation de la température favorise la réaction endo- 
thermique, tandis qu’une diminution de température favorise la réaction exother- 
mique. C’est pour cette raison qu’une variation de température ne favorise pas 
systématiquement la réaction directe ou la réaction inverse. 
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LA POLLUTION THERMIQUE 


Chaque année, plusieurs milliers de litres d’eau provenant du drainage agri- 
cole, des industries et des égouts domestiques sont déversés dans les cours 
d’eau. Les sources de contamination et de perturbation de l’équilibre aqua- 
tique sont diverses. L’une d’entre elles est la pollution thermique. Elle est 
causée par les rejets d’eau chaude provenant des circuits de refroidisse- 
ment de divers procédés industriels. Il en résulte une augmentation de la 
température des cours d’eau et une diminution de la concentration du AT pr. 

dioxygène dissous. En effet, la solubilité du dioxygène diminue en fonction Le déversement des eaux usées 
de l’augmentation de température. En modifiant les conditions du milieu, dans les cours d'eau contamine 
la pollution thermique menace la survie de différentes espèces aquatiques. les milieux aquatiques. 


ARTICLE TIRÉ D'INTERNET 


Vers un déséquilibre climatique 


L’équilibre climatique de l'hémisphère nord 
pourrait basculer d’ici 7 à 10 ans, provoquant 
une hausse subite de la température moyenne du 
globe, affirme Louis Fortier, directeur d’Articnet, 
le plus important programme de recherche sur 
les changements climatiques au Canada. 


Notre équilibre climatique actuel, explique le 
chercheur, dépend du bilan radiatif de notre 
hémisphère, c’est-à-dire de sa capacité de réfléchir 
plutôt que d’absorber une importante proportion 
des rayons solaires grâce au pouvoir réfléchissant 
de la banquise. Ainsi, plus la banquise fond, plus 
océan Arctique absorbe la chaleur solaire, 

ce qui accélère la fonte de la glace. 


Le pouvoir réfléchissant de la banquise diminue. 


Au rythme actuel, prévoit Louis Fortier, la disparition de la calotte polaire 
pourrait se produire vers 2015. C’est alors tout le bilan climatique de notre 
hémisphère qui va soudainement basculer, faute d’apports en froid pour 
maintenir les températures tempérées actuelles. 


Adapté de: Louis-Gilles FRANCOEUR, «L'équilibre climatique en péril», Le Devoir [en ligne], 24 avril 2008. 


L'effet de la pression 


Lorsqu'un système comporte au moins une substance en phase gazeuse, un chan- 
gement de pression peut en modifier l’équilibre. Cela est dû au fait que la variation 
de pression entraîne une variation de la concentration de toutes les substances en 
phase gazeuse de la transformation. 


Rappelons d’abord comment on modifie la pression d’un gaz. Selon la loi générale 
des gaz (voir le chapitre 2), la pression est directement proportionnelle à la tem- 
pérature et au nombre de particules, mais inversement proportionnelle au volume. 
Comme les deux premiers facteurs (température et nombre de particules ou concen- 
tration) viennent d’être expliqués, analysons maintenant la variation de pression 
provoquée par un changement de volume. 
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Prenons l’exemple de l’équilibre obtenu à la suite de la décomposition du N°0, en 
NO, selon l’équation suivante: 


NoO4g — 2 NO) 
Incolore Brun orangé 


En diminuant le volume du système réactionnel, on augmente la pression partielle 
de chacun des gaz (voir la FIGURE 7.22). Pour s’opposer au changement, le système 
doit favoriser la réaction qui diminuera la pression. Dans cet exemple, c’est la réac- 
tion inverse. En effet, les réactifs comportent moins de molécules que les produits. 
Comme la formation des réactifs est favorisée, le nombre de molécules dans le 
contenant diminue, ce qui a pour effet de faire diminuer la pression. 


U  Équilibe | Augmentation de la pression Nouvel équilibre 


5 molécules de NO; 5 molécules de NO; 3 molécules de NO; 
+ 10 molécules de N,O4 + 10 molécules de NO, + 11 molécules de NO, 
= 15 molécules = 15 molécules = 14 molécules 


Comme la couleur du mélange pâlit, on en déduit que la diminution de pression favorise 
la réaction inverse. Le nouvel équilibre comporte moins de molécules, ce qui lui permet 
de s'opposer au changement de pression. 


En résumé, si on augmente la pression d’un système à l’équilibre en diminuant son 
volume, l’équilibre sera déplacé vers le côté de l’équation qui comporte le moins 
de molécules de gaz. Au contraire, si on diminue la pression d’un système à l’équi- 
libre en augmentant son volume, l’équilibre sera déplacé vers le côté de l’équation 
qui comporte le plus de molécules de gaz. 


Il est à noter que lorsqu'une réaction comporte le même nombre de molécules de 
gaz du côté des réactifs et des produits, un changement de pression ne modifie pas 
équilibre. La proportion de chacun des gaz demeure alors inchangée. 


L'EFFET DE LA PRESSION SUR LA SOLUBILITÉ DES GAZ 


Lorsqu'on ouvre une bouteille de boisson gazeuse, pourquoi des bulles se for- 
ment-elles dans la solution ? C’est une question d’équilibre et de pression. En effet, 
la solubilité d’un gaz dépend de sa pression partielle. C’est le chimiste anglais 
William Henry (1775-1836) qui, en 1803, a établi cette relation. 


Dans le cas de l’eau gazéifiée ou des boissons gazeuses, on utilise généralement du 
dioxyde de carbone sous pression pouvant atteindre jusqu’à 500 kPa. Dans la 
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bouteille scellée, l'équilibre établi par la dis- 7.23 
solution du gaz peut être résumé par 
l'équation suivante: 


COs(g) — CO)(aq) 


Cette équation permet de comprendre qu’en 
augmentant la pression partielle du dioxyde 
de carbone, on favorise la réaction directe. 
Il en résulte une plus grande quantité de 
dioxyde de carbone dissous. Lorsqu'on 
ouvre la bouteille, c’est le contraire qui se 
produit. La pression atmosphérique étant 
inférieure à celle contenue dans la bou- 
teille, le gaz dissous se transforme en bulles 
de gaz, produisant une effervescence ca- 
ractéristique des boissons gazeuses. 


Quand on ouvre une 
bouteille de boisson 
gazeuse, le gaz dissous 
se transforme en bulles 
de gaz. 


L'effet d’un catalyseur 


Pour illustrer l’effet d’un catalyseur, observons le diagramme énergétique de la 
FIGURE 7.24. Comme l’ajout d’un catalyseur diminue autant l’énergie d’activation 
de la réaction directe que l’énergie d’activation de la réaction inverse, la vitesse de 
réaction dans les deux sens sera augmentée de la même façon. Il n’y aura donc 
aucun changement apparent de l’équilibre. Les concentrations des réactifs et des 
produits demeureront inchangées. 


HWZR LE DIAGRAMME ÉNERGÉTIQUE DE LA RÉACTION AVEC ET SANS CATALYSEUR 


= Réaction sans catalyseur 


—— Réaction avec catalyseur 


H(KJ/mol) 


Produits 


Progression de la réaction 


Toutefois, au niveau atomique, la transformation des réactifs en produits et des 
produits en réactifs se fera plus rapidement, et ce, tout en conservant le même 
équilibre. Cette observation a une importance capitale, particulièrement pour les 
procédés industriels et les réactions biogéochimiques. En effet, pour un système 
qui n’a pas encore atteint l’équilibre, l’ajout d’un catalyseur fera en sorte qu’il y 
arrivera plus rapidement. Toutefois, une fois l’équilibre atteint, les proportions de 
réactifs et de produits seront les mêmes que si la réaction était parvenue à 
l'équilibre sans catalyseur. Autrement dit, un catalyseur ne permet pas d’obtenir 
une plus grande quantité de produits. 
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Les applications de l’équilibre 


Les connaissances acquises sur l’équilibre chimique nous permettent d’améliorer 
le rendement des procédés industriels et de mieux comprendre divers processus 
naturels comme les cycles biogéochimiques. Elles nous permettent également de 
mieux comprendre le fonctionnement d’objets qu’on utilise au quotidien, comme 
les piles. 


Les procédés industriels 


En ce qui a trait aux procédés industriels, les entreprises de plusieurs domaines 
cherchent à produire le plus rapidement possible de grandes quantités de produits. 
C’est ce qu’on appelle «l’accroissement du rendement de production». Prenons 
Pexemple de la production de l’ammoniac, qui s’effectue selon l'équation suivante: 


Comme l’indiquent les flèches, cette réaction est réversible. Elle peut donc attein- 
dre l’équilibre, ce qui n’est pas souhaitable dans l’industrie. Si cela était le cas, la 
réaction ne produirait plus de NH:. De plus, elle est très lente. Quelles conditions 
accroîtront le rendement de production de l’ammoniac ? Pour répondre à cette 
question, il faut déterminer les conditions qui permettent de déplacer constam- 
ment l’équilibre vers les produits, et ce, le plus rapidement possible. C’est ce que 
montre la FIGURE 7.25. 


WE La production 


industrielle d'ammoniac. 


Augmentation 
de pression 


Recyclage de 
No et de H; 

n'ayant pas 
réagi 


Catalyseur 
(460 °C à 550 °C) 


Unité de 
refroidissement Élément 


chauffant 
Liquide (NH3) 
Valve de 


récupération 


(NH3) 
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HISTOIRE DE SCIENCE 


L'exploitation 
des substances azotées 


L’azote forme environ 78% de 
l'atmosphère terrestre. Tous les êtres 
vivants ont besoin d’azote, mais il 
est difficile de le fixer directement 
de l’air. Ainsi, très peu d'organismes 
peuvent transformer le N, dans une 
forme accessible, tels l’ammoniac 
(NH), l’ammonium (NH,*) ou le 
nitrate (NO; ). 


Dès l’Antiquité, les engrais de 
sources naturelles tels que le fumier, 
le limon et le compost sont utilisés 
pour apporter des éléments nutri- 
tifs aux végétaux. À cette époque, 
les Égyptiens découvrent le 
chlorure d’ammonium (NH,C), un 
sel extrait des fientes de chameau 
chauffées. D'ailleurs, les mots «am- 
moniac» et «ammonium» auraient 
comme origine Amon, un dieu 
égyptien. 


Puis, les alchimistes constatent 
qu’en chauffant ce sel avec de la 
chaux, il y a formation d’un gaz à 
l'odeur suffocante (NH;). Cepen- 
dant, ce n’est qu’en 1774 que le 
chimiste anglais Joseph Priestley 
(1733-1804) réussit à isoler et à 
identifier ce gaz. Il le nomme «air 
alcalin». En 1840, le chimiste alle- 
mand Justus von Liebig (1803- 
1873) démontre que seuls les miné- 
raux du sol interviennent dans la 


nutrition des plantes. Il faut donc 
rendre à la terre les quantités de 
minéraux que la végétation y a 
prélevées. L’industrie chimique 
réagit: l’utilisation massive d’en- 
grais commence à prendre forme. 
Plusieurs pays importent des 
substances azotées provenant de 
sources naturelles, comme le 
guano (fientes de chauve-souris et 
d'oiseaux marins) du Pérou et les 
dépôts de nitrate du Chili, aussi 
nommé «salpêtre». Cependant, les 
réserves diminuent rapidement. 
Dès lors, les scientifiques cherchent 
une façon de fixer l’azote directe- 
ment de l’air. 


En 1909, le chimiste allemand 
Fritz Haber (1868-1934), en colla- 
boration avec Carl Bosch (1874- 
1940), met au point un procédé de 
synthèse de l’ammoniac par com- 
binaison de diazote et de dihydro- 
gène sous très forte pression et en 
présence d’un catalyseur. Ainsi naît 
le procédé Haber-Bosch, qui per- 
met la production à grande échelle 
d’ammoniac synthétique. 


L’ammoniac est principalement 
utilisé par l’industrie des engrais 
synthétiques. De plus, on l'utilise 
pour la fabrication des explosifs, 
des plastiques et des fibres (poly- 


L'AZOTE EN QUELQUES MOMENTS CLÉS 


L'injection d'ammoniac gazeux 
dans le sol. 


uréthane, résines, nylon). Comme 
sa chaleur molaire de vaporisa- 
tion (+23,3 kJ/mol) est relative- 
ment élevée, il peut aussi être uti- 
lisé comme fluide réfrigérant. 


De nos jours, une démarche 
environnementale préventive pro- 
pose de réduire l’utilisation mas- 
sive d’engrais chimiques. Des res- 
sources plus naturelles, comme le 
retour aux rotations des cultures et 
l'intégration des légumineuses, sont 
de plus en plus mises de l’avant. 


Antiquité 1840 
Découverte Démonstration de la 
du NH,CI nutrition de plantes 
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Milieu du 198 siècle 
Exploitation 
du salpêtre du Chili 


1909 
Procédé Haber-Bosch 
(réservoir sous pression) 
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Les cycles biogéochimiques 


Les cycles biogéochimiques sont des exemples d’équilibre dont le système est 
Pensemble de la planète. Divers facteurs perturbent et entraînent des répercus- 
sions sur le milieu environnant. Par exemple, le dioxyde de soufre produit par la 
combustion des combustibles fossiles est une des 
causes des pluies acides. Les phosphates rejetés dans 
les plans d’eau entraînent de graves perturbations 5 TS 
: | : . mots grecs oikos, qui signi- 
des |écosystèmes aquatiques. L’augmentation de RS Ce 
production de dioxyde de carbone par la combus- {ässemblage, composition, 
tion des combustibles fossiles contribue à accroître organisation». 
l'effet de serre et le réchauffement de la planète. 
Cette perturbation influe sur le cycle naturel du carbone, illustré à la FIGURE 7.26. 


ÉTYMOLOGIE 
«Ecosystème» vient des 


La photosynthèse effectuée par les végétaux ne suffit pas à éliminer le surplus de 
dioxyde de carbone. En effet, selon le principe de Le Chatelier, même si laug- 
mentation de la concentration favorise la réaction directe, une réaction ne peut 
s’opposer que partiellement à un changement qui lui est imposé. Si on ne déve- 
loppe pas de solutions de rechange, la concentration en dioxyde de carbone dans 
Patmosphère continuera à augmenter graduellement. 


Dioxyde 


de carbone 


ATMOSPHÈRE | 


Méthane 


Lex | 4 4 | 


N s"° "1 me » F , 
LITHOSPHÈRE | M = < ; SE ; $ HYDROSPHÈRE |] 


: 
ASE 


Roches-carbon 
(exzealcairé) 


Combustibles 
fossiles 


Le cycle du carbone. 
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ARTICLE TIRÉ D'INTERNET 


Le déséquilibre progressif des espèces aquatiques 


Dans quelques années, il faudra se battre pour trouver 
une plage où les eaux n’auront pas été infestées par les 
méduses. «Les eaux de la mer Noire et de la mer Baltique 
ont déjà été envahies», constate Jacqueline Goy, 

une spécialiste française de ces espèces. 


Une des raisons principales est la surpêche d'espèces 
comme le thon et les tortues. Les méduses se retrouvent 
sans prédateurs ou sans concurrents pour leur nourriture. 
Il faut aussi tenir compte d’autres facteurs liés à l’activité 
humaine. 


Le surnombre de méduses ne pourra, d'année en année, 
qu’accentuer ce déséquilibre. «Les méduses sont des 
animaux carnivores qui ne connaissent pas la satiété, 

dit Jacqueline Goy. Elles peuvent causer des ravages 
équivalents, à leur échelle, à ceux des filets des pêcheurs. 
Plus elles seront nombreuses, plus elles décimeront les œufs 
et les larves de leurs prédateurs ou de leurs concurrents.» 
En mer Baltique et en mer Noire, les harengs et les anchois 
sont déjà menacés. 


Pour la biologiste, cette inégalité des espèces crée «un 
déséquilibre qui perturbe le fonctionnement de l’océan, 
puisqu'il dévie la production vers des espèces sans intérêt». 


Adapté de : Jérôme FENOGLIO, « Soupe de méduses au menu», 
Le Monde [en ligne], 16-17 septembre 2007. 


La photosynthèse : une réaction chimique réalisée par 6 
les végétaux. 


CO) D HO + énergie solaire — CéHOé(s) +6 Oxo) 


La consommation: les animaux puisent le carbone qui 
leur est nécessaire en mangeant des végétaux ou 
des animaux. 


"| 


La respiration: une transformation chimique effectuée 
par les êtres vivants permet de produire l'énergie qui leur 
est nécessaire. 


CéHO6(s) +6 O0) > CO(9) ia HO + énergie 


œ 


La calcification: le dioxyde de carbone dissous 
dans l'eau se transforme en carbonate de calcium, 
ce qui contribue à la formation des coquilles et 
des squelettes des organismes marins. 


La prolifération des méduses est une des 
causes du déséquilibre des espèces aquatiques. 


LU 
œ 
= 
Cu 
< 
BE 
O 


Les roches carbonatées: l'accumulation des 
sédiments des fonds marins donne naissance aux 
roches carbonatées. 


Les éruptions volcaniques: sous l'effet de la chaleur, 
une partie des roches carbonatées se transforme 
en dioxyde de carbone. 


U1 


La décomposition des déchets: des organismes P] 


transforment les déchets produits par les êtres vivants 
en dioxyde de carbone et en méthane. 


Les incendies de forêts: le carbone des végétaux est 
transformé en dioxyde de carbone par la combustion. 


CHAPITREZ I 


L'ÉTUDE QUALITATIVE DE L'ÉTAT D'ÉQUILIBRE 


Les combustibles fossiles : les organismes morts qui 
tombent au fond des océans peuvent se transformer, 
très lentement, en combustibles fossiles. 
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Les piles 


Le fonctionnement d’une pile ou d’un accumulateur de charge, 
communément appelé «pile rechargeable», est un autre exemple 
qui illustre l’importance de léquilibre. 


La transformation qui s'effectue dans une pile est une réaction 
d’oxydoréduction (voir la section sur l’oxydoréduction dans lintro- 
duction de cet ouvrage). Une telle réaction a la particularité de 
provoquer un déplacement de charges qui produit un courant 
électrique. C’est donc une source d’énergie électrique. 


Il existe différents types de piles sur le marché. Prenons l’exemple 
d’une pile de nickel-cadmium, dont la réaction est illustrée ci- 
dessous. Comme le démontre l’équation, c’est un processus 
réversible. Il peut donc atteindre l’équilibre. Dans ce cas, il n’y a 
plus de production nette d'énergie électrique. On dit alors que la 
pile est morte. Pour la recharger, il faut lui fournir de l’énergie, 


Un chargeur et des accumulateurs de charge. 


habituellement sous forme électrique. Cela permet de déplacer l’équilibre vers les 
réactifs et d’en récupérer une bonne partie. La pile peut alors être réutilisée. 


Cd(s) + 2 NIO(OH)çaay + 2 HO (1) <= Cd(OH )o(ag 


Recharge 


Il en résulte Î Î Î | 


Cette schématisation est une représenta- 
tion simplifiée du processus. Les fabri- 
cants doivent tenir compte de plusieurs 
facteurs lors de l’élaboration d’une pile. 
Par exemple, il arrive parfois que la réac- 
tion inverse produise un gaz. La recharge 
de ce type de pile n’est alors pas sécuri- 
taire. Il importe donc de respecter le 
mode d’emploi. 


La concentration des solutions est aussi 
une façon de contrôler la durée de vie 
d’une pile et la quantité d'énergie élec- 
trique qu’elle peut fournir. En effet, selon 
le principe de Le Chatelier, en augmen- 
tant la concentration des réactifs ou en 
diminuant celle des produits, on favorise 
la réaction directe. Les fabricants de piles 
doivent donc en tenir compte. 


) + 2 Ni(OH)oraq) + Énergie électrique 


L'accumulateur d'une voiture est un autre exemple d'application 
d'une réaction d'oxydoréduction. 
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CHAPITRE 


Résumé 
L'étude qualitative de l’état d’équilibre 


7.1 QU’EST-CE QUE L’ÉQUILIBRE CHIMIQUE ? 


e Une réaction complète se produit lorsqu’au moins un des réactifs d’une trans- 
formation s’est complètement transformé en produits. 


Une réaction réversible se produit lorsque, au même moment et au même 
endroit, les réactifs se transforment en produits et les produits se transforment 
en réactifs. On représente ainsi une réaction réversible: 


Réactifs = Produits 


L’équilibre est l’état dans lequel la vitesse de la réaction directe est égale à la 
vitesse de réaction inverse, soit: Vi = Viny: 


L'équilibre chimique a un caractère dynamique puisqu'il y a un échange per- 
pétuel entre les réactifs et les produits. 


Pour atteindre l’équilibre, un système doit respecter trois conditions: avoir une 
réaction réversible; s’effectuer dans un système fermé; avoir des propriétés 
macroscopiques constantes. 


7.2 L'EFFET DE DIFFÉRENTS FACTEURS SUR L’ÉQUILIBRE 


e L’équilibre peut être modifié de deux façons: 


o Si la vitesse de la réaction directe devient plus grande que celle de la réaction 
inverse, la formation de produits est favorisée. 


o Si la vitesse de la réaction inverse devient plus grande que celle de la réaction 
directe, la formation des réactifs est alors favorisée. 


e Le principe de Le Chatelier indique que, si on modifie les conditions d’un système 
à l’équilibre (concentration, température, pression, effet d’un catalyseur), le sys- 
tème réagit de façon à s’opposer, en partie, aux changements qu’on lui impose. 


L'EFFET DES CHANGEMENTS DE CONCENTRATION IMPOSÉS SUR UNE RÉACTION À L'ÉQUILIBRE 


Changement Schématisation Réaction Changement Schématisation Réaction 
imposé favorisée imposé favorisée 


Augmentation | Réactifs =——, Produits Réaction Augmentation | Réactifs =——— Produits Réaction 
[Réactits] directe [Produits] inverse 
Diminution Réaction Diminution Réaction 


[Réactits] [Produits] directe 


inverse 
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L'EFFET DES CHANGEMENTS DE TEMPÉRATURE IMPOSÉS SUR UNE RÉACTION À L'ÉQUILIBRE 


Changement imposé Schématisation 


Augmentation Réactifs 2 Produits + Énergie 


de la température © 


Ÿ À 
RP 


Réaction favorisée 


Réaction inverse 


Réactifs + Énergie 2 Produits 


Réaction directe 


Diminution de la température Réactifs é— , Produits+ Énergie 


© 
: t 
Re 


Réaction directe 


Réactifs + Énergie 2 Produits 


e Sion augmente la pression d’un système à l’équilibre en diminuant son volume, 
l'équilibre sera déplacé vers le côté de l’équation qui comporte le moins de 
molécules de gaz. 


e Au contraire, si on diminue la pression d’un système à l’équilibre en augmen- 
tant son volume, l’équilibre sera déplacé vers le côté de l’équation qui comporte 
le plus de molécules de gaz. 


e L’ajout d’un catalyseur à un système à l’équilibre ne modifie pas cet équilibre. 
Les concentrations des réactifs et des produits demeureront inchangées. 
Toutefois, au niveau atomique, la transformation des réactifs en produits et des 
produits en réactifs se fera plus rapidement, et ce, tout en conservant le même 
équilibre. 


e L’ajout d’un catalyseur à un système qui tend vers l’équilibre permettra au sys- 
tème d’atteindre l’équilibre plus rapidement. 


7.3 LES APPLICATIONS DE L’ÉQUILIBRE 


Les connaissances acquises sur l’équilibre chimique nous permettent d’améliorer 
le rendement des procédés industriels et de mieux comprendre divers processus 
naturels comme les cycles biogéochimiques. Elles nous permettent également de 
mieux comprendre le fonctionnement d’objets qu’on utilise au quotidien, comme 
les piles. 
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Réaction inverse 


Matière à réflexion 


Les engrais chimiques: 
le pour et le contre 


Afin d'augmenter le rendement de leurs planta- 
tions, plusieurs agriculteurs ont recours aux engrais. 
Puisque les plantes se nourrissent des minéraux 
présents dans le sol, il faut rendre à la terre ce que 
la végétation y a prélevé. Cette pratique est parti- 
culièrement nécessaire lorsqu'on s'adonne à l'agri- 
culture intensive. Mais est-elle sans conséquences ? 


Expliquez le rôle des engrais dans l'agriculture. 
Évaluez comment l'utilisation massive d'engrais 
peut perturber l'équilibre des cycles biogéochi- 
miques et proposez des façons de limiter ces 
perturbations. 


PISTES D'EXPLORATION 


52 Qu'est-ce qu'un engrais ? Quel est le rôle de ses principaux constituants ? 


52 Qu'est-ce qu'un cycle biogéochimique ? Quels sont les cycles biogéochimiques 
perturbés par l'utilisation des engrais ? 


52 Quelles sont les solutions de rechange à l'emploi d'engrais ? 


Des tonnes de piles 


Aujourd'hui, avec tous les appareils électriques 
portatifs qu'on emploie, tels que les téléphones 
cellulaires, les lecteurs MP3 et les télécommandes, 
on ne saurait se passer des piles. || en existe 
toutes sortes sur le marché. Certaines sont à 
usage unique; d'autres peuvent être rechargées 
grâce à la réversibilité de la réaction chimique qui 
s'y produit. Or, les piles rechargeables sont-elles 
moins dommageables pour l'environnement ? 


Décrivez les différentes sortes de piles. Com- 
parez les avantages et les inconvénients de leur 
utilisation. 


PISTES D'EXPLORATION 


52 De quoi sont faites les piles ? Quelle est leur durée de vie ? 
52 Combien de fois peut-on recharger une pile ? 


62 Quels sont les avantages et les inconvénients de l'utilisation des différentes sortes 
de piles ? 
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Exercices 


Qu'est-ce que 
’équilibre chimique ? 


Indiquez si chacun des systèmes suivants est 
ouvert ou fermé. Expliquez chacune de vos 
réponses. 


a) Une bouteille de boisson gazeuse dont 
le bouchon a été retiré. 


b) Une tasse de café refroidi dans laquelle 
s'est formé un dépôt de sucre. (Considérez 
la dissolution du sucre.) 


c) La transformation ci-dessous, effectuée 
dans un bécher: 


CaCO3() — CaCO3(20) 


d) Un mélange de bicarbonate de sodium 
et de vinaigre employé pour simuler 
une éruption volcanique. 


Précisez si chacun des systèmes décrits dans 
les énoncés suivants est à l'équilibre. S'il ne l'est 
pas, expliquez pourquoi. 


a) Une bonbonne de propane est remisée 
dans un hangar. Une odeur s'en dégage. 


b) Un feu brûle dans la cheminée. 


c) Lorsque des ions Fe%* et SCN- réagissent 
en solution aqueuse, la solution devient 
de plus en plus rouge. 


d) Un thermomètre, qui contient du mercure 
liquide et de la vapeur de mercure, mesure 
une température de 24,5 °C. 


e) Alicia dissout du sulfate de cuivre dans de 
l'eau. Elle obtient une solution d'un bleu intense 
avec un excès de sulfate de cuivre solide. 


. La réaction ci-dessous s'effectue dans un 


contenant scellé: 


Zn(s) +2 HCl (aa) — H2(9) + ZnCl (29) 


Au bout d'un certain temps, vous remarquez 
qu'il reste une certaine quantité de zinc solide, 
alors que la solution est neutre et que la pression 
du système est stable. Cette réaction est-elle 

à l'équilibre ? Expliquez votre réponse. 


4. Soit le système suivant à l'équilibre: 


CCla(o) — Ces) +2 Cl(o) 


a) À quel type de transformation correspond 
la réaction directe ? 


b) À quel type de transformation correspond 
la réaction inverse ? 


c) Comment peut-on définir la nature 
dynamique de cet équilibre ? 


. Béatrice dépose des tiges de cuivre dans une 


solution de nitrate d'argent (AgNO3). Après 

un certain temps, elle observe un dépôt d'argent 
sur les tiges de cuivre, tandis que la solution 
devient bleue, comme le montrent les photos 
suivantes. 


Avant la réaction Après la réaction 


À 


à 


La réaction peut s'exprimer comme suit: 


Cus) +2 AgNO3(29) —_ Ag(:) + Cu(NO3)2 (20) 


a) Ce système peut-il atteindre l'équilibre ? 
Expliquez votre réponse. 


b) Comment Béatrice pourrait-elle s'assurer de 
l'équilibre du système ? Expliquez votre 
réponse. 


. Vous plongez des morceaux de diode gris-violet 


dans un solvant jusqu'à sursaturation. À ce 
moment, la couleur de la solution ne varie plus. 
Vous ajoutez ensuite à ce mélange 15 g de 
diiode radioactif qui se dépose au fond du 
contenant. Plus tard, vous constatez la présence 
de diiode radioactif en solution. Comment cela 
est-il possible ? 
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7. Précisez si chacun des énoncés suivants est vrai 


ou faux. S'il est faux, corrigez-le. 


a) À l'équilibre, la quantité de réactifs est 
toujours égale à la quantité de produits. 


b) À l'équilibre, la vitesse de la réaction directe 
est toujours égale à la vitesse de la réaction 
inverse. 


c) À l'équilibre, la température n'est pas 
toujours constante. 


d) À l'équilibre, la quantité de réactifs et de 
produits demeure toujours constante. 11 


. Thomas décide de fabriquer sa propre boisson 
gazeuse. || prépare d'abord une solution 
sursaturée de sucre et d'eau. || achète ensuite une 
bonbonne de dioxyde de carbone sous pression: 
l'étiquette de la bonbonne précise qu'elle contient 
du dioxyde de carbone sous forme liquide et 
gazeuse. Thomas injecte ce dioxyde de carbone 
dans sa boisson pour l'y dissoudre et engendrer le 
pétillement caractéristique des boissons gazeuses. 
| se verse un verre de ce mélange et déguste le 
résultat de son travail. Finalement, il décante et 
range le surplus de la boisson dans une bouteille 
qu'il ferme hermétiquement. 


Indiquez si chacun des systèmes décrits dans 
ce texte constitue un système à l'équilibre. 
S'il ne l'est pas, expliquez pourquoi. 


a) La solution de sucre. 
b) La bonbonne de dioxyde de carbone. 
c) Le verre de boisson gazeuse. 


d) La bouteille de boisson gazeuse. 


L’effet de différents 
facteurs sur l’équilibre 
. Soit la réaction suivante à l'équilibre: 
NH4NO3(h) = NO () +2 HO (9) 


Est-ce la réaction directe ou la réaction inverse 
qui est favorisée par chacun des changements 
suivants ? 


a) On ajoute du NHINO3, 
b) On ajoute du N,0. 
c) On liquéfie le HO). 
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10. 


12. 


13. 


14. 


La réaction suivante est effectuée dans un 
ballon scellé jusqu'à ce qu'elle atteigne 
l'équilibre: 

N2(9) + 3 H2(9) < 2 NH3(9) 

a) Sionintroduit du NH3(9) dans le ballon, 


dans quel sens l'équilibre sera-t-il 
déplacé ? 


b) Quel sera l'effet du changement indiqué 
en a) sur la concentration de chacune 
des substances de la réaction ? 


Soit la réaction suivante à l'équilibre: 
AgCl) + Bts — AgBr() + Ces 


On ajoute au système du chlorure de sodium 
(NaCT), un sel très soluble. 


a) Qu'arrive-t-il à la quantité de chacune 
des substances de la réaction ? Expliquez 
votre réponse. 


b) Qu'arrive-t-il à la concentration de 
chacune des substances de la réaction ? 
Expliquez votre réponse. 


Indiquez si ce sont les réactifs ou les produits 
qui sont favorisés par l'ajout de dichlore 
gazeux dans chacun des systèmes suivants. 


a) PClsy = PClate + Cla(o) 

b) Ho) + Clay) < 2 HT) 

c) SOC) < SO(6) + Clate) 

Est-ce la réaction directe ou la réaction 
inverse qui est favorisée par une augmentation 


de la température dans chacun des systèmes 
suivants ? 


a) CaO( + CO;() —_ CaCO3(s) +1759 k)J 
b) N)(g) + O2(a) 2 NO) AH = #181kJ 
c) CO(s) +2 H2(0) — CH3OHo) + Énergie 


d) NHINO3() = NO(o) +2 HO (9) 
AH = -23k) 


e) La décomposition de l'eau. 


Décrivez l'effet des changements suivants 
sur l'équilibre d'une réaction endothermique. 


a) Diminuer la concentration d'un des produits. 


b) Diminuer la température. 
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15. 


16. 


17. 


18. 


19. 


On effectue la décomposition du propane 
jusqu'à ce que l'équilibre suivant soit atteint : 
CaHa(o) 9 Cs) + 4 H2(9) H=+#104k) 
Quel serait l'effet d'une diminution de la 
température sur la concentration de chacune 


des substances en jeu dans la réaction ? 
Expliquez votre réponse. 


Pour chacune des réactions suivantes, 
précisez si un changement de pression 
entraînerait une modification de l'équilibre, 
et expliquez pourquoi. 


a) 2 Fe2O3ç + 612 kJ 2 4 Feç,y + 3 Op) 
b) AgOH() Z AT (ag) + OH (aa) 

c) 3Feç,,+4H,04,= Fe3O4() + 4 Ho) 

d) N2(9) + 3 H2(o) < 2 NH3(o) 


Est-ce la réaction directe ou la réaction 
inverse qui est favorisée par une diminution 
du volume de chacun des systèmes 
suivants ? 


a) 4 Al) +3 O(9) 2 AbO3() 


AH = 1676 k) 
b) N)O4(0) — NO; (9) 


€) Co + 029 + CO) 
Soit la réaction suivante à l'équilibre: 
2 Fe2O34) +612 kJ = 4 Fe(s) +3 O(9) 


Pour chacune des modifications ci-dessous, 
indiquez comment varie la concentration 
du dioxygène. 


a) Une augmentation de la quantité de 
trioxyde de difer. 


b) Une diminution de la pression. 
c) Une augmentation de la température. 


d) L'ajout d'un catalyseur. 


Soit la réaction suivante à l'équilibre: 


2 Ces) 5 Ox (9) — = 2 CO() +217 k) 


Indiquez comment varie la concentration 
de O4) et de CO) dans chacun des cas 
qui suivent. 


a) L'ajout de C. 


b) La diminution de la température. 


c) L'augmentation de la pression. 
d) L'ajout de CO). 


e) L'ajout d'un catalyseur. 


20. Indiquez deux façons de favoriser la formation 
des réactifs de la réaction suivante: 


2 Co + 3H < CoHe(o) 


21. Aulaboratoire, Francesca effectue la réaction 
de synthèse du NO; dans deux contenants 
identiques et dans les mêmes conditions. 

Elle ajoute un catalyseur à la réaction dans 
le premier contenant, mais pas dans le 
deuxième. 


Une fois la réaction à l'équilibre, est-ce que 
les propriétés macroscopiques seront 
semblables dans les deux contenants ? 
Expliquez votre réponse. 


FÆX Les applications 


de l’équilibre 


22. Dans une usine de pâte à papier, la pâte est 
obtenue en dissolvant la lignine contenue 
dans les fibres de bois à l'aide de l'ion bisulfite 
(HSO3"). Cet ion est produit grâce aux 
réactions suivantes: 


Étape 1: ; SO(9) + 0 _ H2SO3 (aq) 
Étape PE HSO3 (aq) — — ta + HSO3- (ea) 


La directrice de l'usine croit que l'augmentation 
de la pression des systèmes produirait plus 
d'ions bisulfites. Etes-vous d'accord avec cette 
affirmation ? Expliquez votre réponse. 
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23. Expliquez pourquoi certaines piles peuvent 


24. 


25: 


26. 


être rechargées, alors que d'autres ne 
le peuvent pas. 


Plusieurs sels d'ammonium se transforment 
en ammoniac gazeux lorsqu'ils sont chauffés. 
Voici un exemple de ce type de réaction: 


NHACI(s) = NH3(g) + HCles) 
AH = 4177 kJ/mol 


Indiquez deux facteurs qui peuvent augmenter 
la quantité d'ammoniac produit. 


Le sulfate de cuivre est largement utilisé dans 
les expériences de fabrication de cristaux. En 
effet, il est possible de dissoudre une grande 
quantité de cette substance dans de l'eau 
chaude. Îl s'agit ensuite d'être patient. Au fur 
et à mesure que l'eau de la solution s'évapore, 
les cristaux se forment et grossissent. Ce 
processus peut prendre plusieurs jours. 


Sachant que la réaction de dissolution du 
sulfate de cuivre dans l'eau est décrite par 
l'équation suivante, expliquez la formation 
des cristaux. 


CuSOys) — Cu) + 504 


La réaction suivante produit un gaz, le sulfure 
de dihydrogène, dont l'odeur d'œuf pourri 
est très désagréable: 


FeS(,) +2 HC (ao) = FeCl) (aa) + H2S(o) 


Comment peut-on atténuer l'odeur ? 
Expliquez votre réponse. 
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BN Exercices sur l’ensemble 


27. 


28: 


Concentration (mol/L) 


27 


du chapitre 7 


Soit la réaction suivante: 
AT" (ag) * 2 NH3(39) + AINH3)2"(a0) 


L'équilibre peut-il être atteint si la réaction 
se produit à l'intérieur d'un bécher ouvert ? 
Expliquez votre réponse. 


Le graphique suivant représente les 
concentrations des réactifs et des produits 
d'une réaction en fonction du temps. 


Temps (s) 


À partir de quel moment l'équilibre est-il 
atteint ? 


Soit le système suivant à l'équilibre: 


N2(9) +3 H2(9) — 2 NH3(g) +92k) 


Précisez si chacun des énoncés ci-dessous 
est vrai ou faux. S'il est faux, expliquez 
pourquoi. 


a) Une augmentation de la concentration 
de diazote entraîne une augmentation 
de la concentration de dihydrogène. 


b) Une augmentation de la concentration 
d'ammoniac (NH3) entraîne une 
augmentation de la concentration 
de dihydrogène. 


c) Une augmentation de pression entraîne 
une augmentation de la concentration 
de dihydrogène. 


d) Une élévation de la température entraîne 
une diminution de la concentration 
d'ammoniac (NH). 


229 


30. Soit la réaction suivante: 


31. 


32. 


33. 


34. 


35. 
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AgCl) + BG —— AgBr(.) cu CI (aa) 


Comment pourrait-on favoriser la production 


de AgBr(,,? 


En laboratoire, deux coéquipiers travaillent 
sur l'équilibre suivant: 


Cro077 (aa) * 201) = 2 CrO47 (20) + 2 H*{aa) 


Orange  Incolore Jaune Incolore 


Afin d'obtenir une solution de couleur plus 
orangée, doivent-ils ajouter un acide ou une 
base ? Expliquez votre réponse. 


À 250 °C, le pentachlorure de phosphore 
se décompose partiellement en dichlore et 
en trichlorure de phosphore, selon l'équation 
suivante : 


PCls(g) —_ Cla(o) + PCl3(a) 


a) S'il faut augmenter la température afin 
de favoriser la décomposition, cette 
réaction est-elle endothermique ou 
exothermique ? 


b) L'ajout de dichlore dans le système 
favorise-t-il la production d'énergie ? 
Expliquez votre réponse. 


Soit la réaction suivante à l'équilibre: 
3Feç) + 4H20() = Fe3O4(s) + 4 Has) 


Si on ajoute, en même temps, du fer et du 
tétraoxyde de trifer, mais dans une proportion 
de deux pour un, quel effet cette modification 
at-elle sur l'équilibre ? Expliquez votre réponse. 


L'anémie ferriprive est une maladie causée 
par une carence en fer qui entraîne une baisse 
du taux d'hémoglobine (Hb) dans le sang. 
L'hémoglobine fixe le dioxygène 
atmosphérique, selon l'équation suivante, 

puis elle le distribue dans l'organisme: 


Hb(aa) + O2(9) + HPO2 (20) 


Expliquez pourquoi une personne atteinte 
d'anémie ferriprive s'essouffle plus facilement 
qu'une personne en bonne santé. 


Une camarade de classe soutient que l'ajout 
d'un catalyseur modifie l'équilibre en favorisant 
la réaction qui se produit à la plus grande 


36. 


vitesse. Êtes-vous d'accord avec cette 
affirmation ? Expliquez votre réponse. 


Soit la réaction suivante à l'équilibre: 
CuSO4(a) + Zn(s) a Cus) Lu ZnSO {(a9) 


La présence d'ions Cu?* dans la solution 
produit une couleur bleue, tandis que les ions 
Zn?* sont incolores. Si la solution à l'équilibre 
est de couleur bleu pâle, comment varie cette 
couleur dans chacun des cas suivants ? 
Expliquez votre réponse. 


a) On ajoute du cuivre solide. 


b) On ajoute du sulfate de zinc solide. 


EN Défis 


37. 


38. 


39 


Soit la réaction suivante: 


A+B=C+D 


Tracez un diagramme de la vitesse en fonction 
du temps qui permet de démontrer comment 
ce système atteint l'équilibre. 


Dans les lacs, il existe un équilibre entre 
l'acidité des eaux, provenant de l'acide 
carbonique en solution, et la quantité de 
dioxyde de carbone dissous, selon l'équation 
suivante: 


CO; (0) + HO = H2CO3 (2) 


Sachant que la photosynthèse est représentée 
par l'équation qui suit et qu'elle ne s'effectue 
que le jour, alors que la respiration, la réaction 
inverse, prédomine la nuit, expliquez 
comment varie l'acidité d'un lac sur une 


période de 24h. 
6 COz(9) + 6 HoO(p + Énergie solaire 
—+ CéH2O6(s) + 6 Oxo) 


Dans un aquarium, le maintien du pH est 
assuré par l'équilibre suivant: 


HCO3 (0) + (aa) + CO2(9) + H20 (D 


l'est parfois difficile de maintenir le pH 

à un niveau adéquat. Pour l'abaisser, certains 
recommandent d'utiliser un diffuseur de 
dioxyde de carbone. Expliquez pourquoi 
cette méthode peut être efficace. 
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CHAPITRE 


Des statues de pierre 
vieilles de plusieurs 
siècles ont su résister 
au temps mais, depuis 
quelques années, 
elles sont menacées 
par les pluies acides. 


Les pluies sont naturellement acides. C'est d'ailleurs un des facteurs 
qui contribuent à l'altération des structures extérieures. Quelle est la relation 
entre le pH des pluies et la concentration des acides au elles contiennent ? 
Les acides ont-ils tous la même force ? 


Comment ces phénomènes sont-ils liés à l'équilibre ? 


Dans ce chapitre, nous établirons une relation qui permet de prédire les quantités 
de substances obtenues dans un système à l’équilibre. Cette relation est définie par 
la constante d’équilibre. Nous verrons ensuite différents cas particuliers de 
constante d’équilibre en lien avec la dissociation des acides, des bases, de l’eau et 
des composés ioniques peu solubles. 


EX La loi d’action de masse 
et la constante d’équilibre 


Dans le chapitre précédent, nous avons décrit de manière qualitative le comporte- 
ment de réactions qui sont parvenues à l’équilibre (ou qui tendent vers l’équilibre). 
Nous allons maintenant décrire cet état d’équilibre de manière quantitative, afin 
de prédire les proportions de réactifs et de produits qui seront obtenues une fois 
l'équilibre atteint. 


Dans le cas des réactions complètes, ce sont les rapports stwœchiométriques qui 
sont utilisés pour effectuer de telles prédictions. Pour les réactions à l’équilibre, ces 
rapports ne sont pas très utiles. En effet, comme le montre le TABLEAU 8.2, les résul- 
tats obtenus pour différentes expériences avec les mêmes substances ne res- 
pectent pas nécessairement les proportions établies par l’équation chimique de la 
synthèse de ces substances. Il fallait donc trouver une autre relation mathéma- 
tique entre les quantités de réactifs et de produits à l’équilibre. C’est ce que sont 
parvenus à faire le chimiste et mathématicien norvégien Cato Maximilian 
Guldberg (1836-1902) et le chimiste norvégien Peter Waage (1833-1900) en 
1864 en élaborant la loi d’action de masse. Ces chercheurs découvrirent qu’à une 
température donnée, peu importe les concentrations initiales des réactifs et des 
produits, il existe toujours une relation constante entre les concentrations à 
l'équilibre. 


DÉFINITION 
La loi d’action de masse établit qu’il y a, à une température donnée, une rela- 
tion constante entre les concentrations à l’équilibre des produits et des réactifs. 


De cette relation découle la constante d’équilibre d’une réaction. 


L'expression de la constante d’équilibre 


Pour bien comprendre ce qu’est la constante d’équilibre, prenons un exemple. 
Considérons la formation de l’iodure d'hydrogène, qui s’effectue selon l’équation 
suivante: 

L(g) + H2(g) — 2 H(g) 


Comme le montrent les calculs du TABLEAU 8.2 tirés de trois expériences, peu importe 
les concentrations initiales, le rapport des concentrations à l’équilibre est toujours 
constant, selon la formule suivante: 


Note: Le cenindice signifie que la constante est calculée en fonction des concentrations à l’équilibre. 
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On appelle cette formule «l’expression de la constante d’équilibre pour la forma- 
tion du HI». 


LES CONCENTRATIONS À L'ÉQUILIBRE RÉSULTANT DE TROIS EXPÉRIENCES À 698 K POUR LA RÉACTION 
L2(9) * H2ç9) — 2 Hl(o) 


Expérience | Substance Concentration initiale | Concentration Calcul de K, 
(en mol/L) à l'équilibre [HI72 
(en mol/L) IH]11] 


Note: Par convention, la constante d'équilibre est une valeur sans unité. 


L'expression de la constante d'équilibre est établie en fonction de l’équation qui la 
décrit. Puisque chaque réaction est différente, par conséquent, chaque expression 
de la constante d’équilibre qui y est associée le sera également. Une généralisation 
est obtenue grâce à cette équation hypothétique: 


Expression de la constante d'équilibre en fonction des concentrations 
Soit aA + bB = cC + dD 


_ ICHDY 


TABLE où K, représente la constante d’équilibre en fonction des concentrations 


[C] et [D] représentent les concentrations des produits à l’équilibre (en mol/L) 
[A] et [B] représentent les concentrations des réactifs à l’équilibre (en mol/L) 
les exposants correspondent aux coefficients de l’équation chimique balancée 


Dans le cas des réactions où tous les réactifs et les produits qui interviennent sont 
en phase gazeuse, il est plus pratique de mesurer les pressions partielles que la 
concentration. On calcule alors la constante d’équilibre à partir des pressions 
partielles. 


Expression de la constante d'équilibre en fonction des pressions partielles 
Soit aA + bB = cC + dD 


(POP) 


p="{p agp # OÙùK, représente la constante d'équilibre en fonction des pressions partielles 
(PA) (PB) 


P,c et P,n représentent les pressions partielles des produits à l’équilibre (en kPa) 
P,A et P,B représentent les pressions partielles des réactifs à l’équilibre (en kPa) 
les exposants correspondent aux coefficients de l’équation chimique balancée 
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Voyons un exemple dans lequel nous allons calculer la constante d’équilibre d’une 
réaction. 


À 2200 ©C, du diazote et du dioxygène réagissent ensemble jusqu'à ce qu'ils atteignent  LMÉHOR327. 


l'équilibre suivant: 
Na) * 29) + 2 NO(7) 


Sachant qu'à l'équilibre la pression partielle du diazote est de 15,20 kPa, celle du dioxygène est de 33,43 kPa 
et celle du monoxyde d'azote est de 5,07 kPa, quelle est la constante d'équilibre (K,) de cette réaction ? 


1. Quelle est l'information recherchée ? 4. J'effectue les calculs. 

K =? (GO 

4-20 

2. Quelles sont les données du problème ? = 5059 x 102 

Po, = 19,20 kPa 

2 EM 3 à ] , 
Po, = 3343 kPa n- S prie mA répouse et je réponds 
»! à la question. 

FENOETS EIRE La constante d'éauilibre de cette réaction 
3. Quelle formule contient les variables dont j'ai besoin ? est de 5,06 x 1072 

+ Pro) 

P_ PN, PRO; 


En résumé, pour calculer la constante d’équilibre: 

e On utilise les concentrations ou les pressions partielles à Péquilibre. 

e On place les produits au numérateur. 

e On place les réactifs au dénominateur. 

e On utilise les coefficients de l’équation chimique balancée comme exposants. 


LE CAS DES ÉQUILIBRES HÉTÉROGÈNES 


Dans le cas d’équilibres hétérogènes, c’est-à-dire des équili- 
bres où interviennent des substances de différentes phases, 
les solides et les liquides ne font habituellement pas partie de 
Pexpression de la constante d’équilibre, puisque leur con- 
centration molaire demeure constante tout au long de la 
transformation. 


Ainsi, Pexpression de la constante d’équilibre de la réaction 
de décomposition du carbonate de calcium solide (CaCO3) 
s’écrira comme ceci: 


CaCO3(s) = CaO(s, + CO(8) Ke = [CO] 


Comme seul le gaz entre dans le calcul de la constante 
d'équilibre, on peut aussi écrire l’expression de la constante 


comme ceci: | 83) 


Ky = PpCO, Peu importe la quantité de dichlorure de cuivre 
solide, la couleur de la solution demeure la même 
puisqu'il s'agit d'un équilibre hétérogène. 
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Dans le cas de la réaction du magnésium en présence d’acide chlorhydrique, seule 
expression en fonction des concentrations est possible puisque le HCI et le MgCl 
sont en solution aqueuse. On aura donc ceci: 


_ [MgCL TH] 
ë [HCIP 


L'interprétation de la valeur 
de la constante d’équilibre 


Nous savons maintenant comment déterminer et calculer la constante d’équilibre. 
Mais que représente la valeur de la constante d’équilibre ? Elle ne représente pas 
de grandeur physique à proprement parler; elle permet cependant de prédire le 
sens dans lequel s’établira l’équilibre. Le TABLEAU 8.4 présente les trois conclusions 
que l’on peut tirer des valeurs de la constante d’équilibre. 


LES VALEURS DE LA CONSTANTE D'ÉQUILIBRE ET LA RÉACTION FAVORISÉE 


Valeur de la constante Rapport Réaction favorisée 
SiK.>>1 [Produits] > [Réactifs] Réaction directe 
SiK << [Produits] < [Réactifs] Réaction inverse 
SiK =1 [Produits] = [Réactifs] Aucune 


Note: Le symbole << signifie «beaucoup plus petit»; le symbole >>, «beaucoup plus grand»; 
et le symbole =; «plus ou moins égal». 


LA VALEUR DE LA CONSTANTE D’ÉQUILIBRE PAR RAPPORT 
AUX EQUATIONS D’UNE MEME REACTION 


Nous savons qu’il existe plusieurs façons d’écrire l'équation chimique d’une même 
réaction. Par exemple, voici deux équations qui traduisent la formation de l’iodure 
d'hydrogène: 


e Formation de 4 moles de HI: 2 1944, + 2 Ho(g) + 4 Hg) 


L'expression de la constante d’équilibre est intimement liée à l’équation chimique. 
Donc, chaque équation d’une même réaction a sa propre expression de constante 
d'équilibre. Mais alors comment varie la valeur de la constante d’équilibre ? Nous 
répondrons à cette question en utilisant des données du TABLEAU 8.2 (voir à la page 
233): nous calculerons les constantes d’équilibre associées à chacune des équa- 
tions de la formation de HI: 

[HIP (0,786)? 


e 2 moles de HI: K,, = IHILI — 0,107x 0,107 — 53,961 


[HI (0,786)* 
[HP  (0,107)2(0,107)? 


e 4 moles de HI: K,, = = 2911,76 
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On remarque une relation entre ces deux constantes d’équilibre: 


Ke, = (Ke) 
2911,76 = (53,961)? 
2911,76 = 2911,79 


Ainsi, lorsqu'on multiplie les coefficients d’une équation par un facteur (n), la nou- 
velle valeur de la constante d’équilibre équivaut à la constante originale élevée à 
la puissance de ce facteur. 


Relation entre les constantes d'équilibre de deux équations d'une même réaction 


Soit (aA +bB=cC+dD)xn 
Ke, = (Ke,)" où K,, représente la nouvelle constante d’équilibre 
K.., représente la constante d’équilibre initiale 
n correspond au facteur de multiplication des coefficients 
de l’équation initiale 


La constante d'équilibre de la réaction de synthèse du sulfure de dihydrogène est de 
6,28 x 103 à 900 K, lorsque la réaction est caractérisée par l'équation suivante: 


2 F2 * Sao 2 HS 
Quelle est la constante d'équilibre pour cette nouvelle équation ? 

Î El 
129) * 2-92(9) < HS (9) K, = (628 x 103)? 
= 79246 


La nouvelle constante d'équilibre est de 792. 


1 
Le facteur de multiplication est de TT 


Donc, K,, = KY7 


LA RELATION ENTRE LA CONSTANTE D’ÉQUILIBRE 
D’UNE REACTION DIRECTE ET CELLE D’UNE REACTION INVERSE 


Il existe une relation entre la valeur de la constante d’équilibre de la réaction 
directe et la valeur de la constante d’équilibre de la réaction inverse. Prenons 
Pexemple de la synthèse et de la décomposition de l’iodure d'hydrogène. 


Réaction directe (synthèse) 


re __[HIŸ 
Barbe ST 
Réaction inverse (décomposition) 
2 [H)[l] 
2 Ha Hate) + bg Ko, Hp 


Comme on peut le constater, l’expression de la constante d'équilibre de la réaction 
inverse (K°. ) correspond à l’inverse mathématique de l’expression de la constante 
d’équlibre de la réaction directe (Ke) 
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Relation entre la valeur de la constante d'équilibre de la réaction directe 
et la valeur de la constante d'équilibre de la réaction inverse 


1 
Km Se K 


Cair 


Ainsi, si on connaît la valeur de la constante d’équilibre d’une réaction directe, 
il n’est pas nécessaire de réaliser une autre expérimentation pour trouver la valeur 
de la constante d’équilibre de la réaction inverse. 


L'effet de la température sur la valeur 
de la constante d’équilibre 


Seule la température peut modifier la valeur numérique de la constante d’équilibre 
d’une réaction donnée (voir le chapitre 7). En effet, même si une modification de 
concentration où de pression peut modifier l’état d’équilibre, le rapport des 
concentrations où des pressions à l’équilibre demeure toujours constant. Au con- 
traire, la valeur de la constante d’équilibre varie en fonction de la température. 
C’est pour cette raison qu’on précise habituellement la température à laquelle est 
établie la constante d’équilibre. 


ARTICLE TIRÉ D'INTERNET 


Le réchauffement climatique pourrait multiplier au 
moins par 10 les zones océaniques à l’oxygénation 
déficiente, préjudiciables à la vie des poissons et 
des crustacés. 


C’est la conclusion de chercheurs danois. Ces derniers 
ont modélisé les effets du réchauffement pour les 

100 000 ans à venir et ont trouvé qu’une 
augmentation de la température produirait une perte 
d'oxygène dans les eaux de surface des océans en 
diminuant la solubilité de ce gaz dans l’eau salée. 


«Ce phénomène pourrait accroître la fréquence et 


Les zones en manque d’oxygène le resteront pour des milliers d’années, 
touchant négativement les pêches et les écosystèmes, ajoute le chercheur. 


De plus, les chercheurs estiment que des réductions substantielles doivent être 
faites dans l’utilisation de combustibles fossiles (pétrole, gaz naturel, charbon) 
si Pon veut éviter une sérieuse baisse de l’oxygénation des océans. 


Adapté de : Agence France-Presse, «Des zones sans poissons dans les océans 
faute d'oxygène», Cyberpresse [en ligne], 27 janvier 2009. 
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la sévérité des grandes mortalités de poissons et de À long terme, la baisse de l'oxygénation des 
crustacés, par exemple au large des côtes», souligne océans aura un impact négatif sur les espèces 
Gary Shaffer, de l’Université de Copenhague. aquatiques, telles que les poissons clowns. 
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Prenons l’exemple de la formation de l’ammoniac: EL LA CONSTANTE D'ÉQUILIBRE 


Noce + 3 Hoçe) <= 2 NHa(e) + 92,6 kJ DE LA FORMATION DE L'AMMONIAC 
EN FONCTION DE LA TEMPÉRATURE 
Examinons les données du TABLEAU 8.5. On constate que Température Constante d'équilibre 


la valeur de la constante diminue avec augmentation de (en °C) (K.) 
la température. Pourquoi ? 


Selon le principe de Le Chatelier (voir le chapitre 7), une 
augmentation de la température a pour effet de favori- 
ser la réaction endothermique, qui correspond, dans cet 
exemple, à la réaction inverse. Donc, pour la synthèse de l’ammoniac, lorsqu'on 
augmente la température, la concentration des produits diminue tandis que celle 
des réactifs augmente. Cela diminue la valeur de la constante d’équilibre, comme 
le montre la schématisation suivante: 


© [HAINE ft 
Dans le cas d’une réaction endothermique, une augmentation de la température 
provoquerait plutôt une augmentation de la valeur de la constante d’équilibre. 


L 


Le TABLEAU 8.6 résume les modifications possibles de la constante d’équilibre en lien 
avec un changement de température selon le type de réaction. 


L'EFFET D'UN CHANGEMENT DE TEMPÉRATURE SUR LA VALEUR DE LA CONSTANTE D'ÉQUILIBRE 


Changement de Type de réaction Réaction favorisée 
température imposé 


Modification de la valeur 
de la constante d'équilibre 


Augmentation Réactifs — Produits + énergie Réaction inverse Diminution 

de la température Réactifs + énergie — Produits Réaction directe Augmentation 

Diminution de la température Réactifs — Produits + énergie Réaction directe Augmentation 
Réactifs + énergie < Produits Réaction inverse Diminution 


Les calculs liés à Pexpression 
de la constante d’équilibre 


Outre qu’elle permet le calcul de la constante d’équilibre, la loi d’action de masse 

sert aussi à déterminer la concentration et la pression partielle des substances une 

fois équilibre atteint. Toutefois, il importe d’abord de distinguer deux façons de 

présenter les données du problème: 

e Toutes les données du problème concernent les quantités de réactifs et de pro- 
duits présentes dans le système réactionnel une fois l’équilibre atteint. 


e Certaines données du problème concernent les quantités de réactifs ou de pro- 
duits introduites initialement avant que l’équilibre soit atteint. 


LES CALCULS EN LIEN AVEC LES DONNÉES MESURÉES 
À L’ÉQUILIBRE 


Dans les sections précédentes, nous avons calculé la valeur de la constante d’équi- 
libre avec des données mesurées une fois l’équilibre atteint. Examinons main- 
tenant un exemple dans lequel on détermine la concentration d’une substance à 
l'équilibre lorsqu’on connaît la valeur de la constante d’équilibre d’une réaction et 
les concentrations à l’équilibre des autres substances engagées dans la réaction. 
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Le dioxyde de soufre réagit en présence du dioxygène selon l'équation suivante: LL MÉMO»327 
2 S0(9) + O9) < 2 SOx(4) 


Si la valeur de la constante d'équilibre de cette réaction est de 100 x 102, quelle est la concentration 
à l'équilibre du trioxyde de soutre (SO) si un ballon de 2,0L contient 24 x 1072 mol de dioxyde de soutre 
et 4,8 x 1072 mol de dioxygène ? 


1. Quelle est l'information recherchée ? 4. J'effectue les calculs. 
SO] =? L3 
O3] 50,]--24 ci : mol 
2. Quelles sont les données du problème ? a 
K.=100 x 102 = 12 x 1074 mol/L 
n de SO; = 24 x 10"? mol AUTRE 4,8 x 1072 mol 
n de O> = 4,8 x 10-2 mol ISLI ER RRRC TERRE 
V du ballon = 20 L = 24 x 107? mol/L 
3: Quelles formules contiennent les variables [SO:] L V100 m 102 d (12 L 10-22 4 24 el 10-2 
dout j'ai besoin ? 
[SO:12 > = 186 x 1072 mol/L 
K=——5—— D'où [SO] =v K. [SOS IO 
«_ [SO,F0)] PHBCE) < BO2}10 21 5. Je vérifie ma réponse et je réponds 
CHLONT à la question. 
V 


La concentration à l'équilibre du trioxyde 


de soufre est de 19 x 102 mol/L. 


LE CALCUL DES CONCENTRATIONS À L’ÉQUILIBRE 
A PARTIR DES CONCENTRATIONS INITIALES 


Nous savons comment calculer une constante d’équilibre à partir des concentra- 
tions à l’équilibre. Nous sommes aussi capables de déterminer une concentration 
à l'équilibre à l’aide de la valeur d’une constante d’équilibre. Mais qu’en est-il lors- 
qu’on ne connaît que les quantités introduites dans le système avant que l’équilibre 
soit atteint ? Peut-on tout de même calculer la valeur de la constante d’équilibre ? 
Peut-on prédire les concentrations de produits et de réactifs qui seront obtenues 
à l’équilibre ? 

Considérons une des expériences du TABLEAU 8.2 (voir à la page 233), dont les don- 
nées sont reprises au TABLEAU 8.7. 


CYR LES CONCENTRATIONS INITIALES ET À L'ÉQUILIBRE DES SUBSTANCES 
ENGAGÉES DANS LA REACTION DE SYNTHESE DE L'IODURE D'HYDROGENE 


Expérience Substance Concentration initiale | Concentration à l'équilibre 


(en mol/L) (en mol/L) 


1 [H2] 


[2] 
[HI] 
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Organisons maintenant ces données en indiquant, d’abord, les concentrations 
initiales, ensuite, les variations qui permettent d’obtenir les concentrations à 


l'équilibre. 
Hg) + bg) + 2H) 
Initiale 1,000 mol/L 1,000 mol/L 0,000 mol/L 
Variation — 0,787 mol/L —0,787 mol/L + 1,574 mol/L 
Équilibre 0,213 mol/L 0,213 mol/L 1,574 mol/L 


Comme on le constate, les variations de concentration respectent les rapports 
stœchiométriques, ce qui n’est pas surprenant. En effet, si 1,574 mol d’iodure 
d'hydrogène est formée, il faut obligatoirement que 0,787 mol de dihydrogène ait 
réagi avec le même nombre de moles de diiode. Ce constat est appuyé par les 
signes positif et négatif précédant chacune des variations: le signe positif indique 
que l’iodure d'hydrogène est formé, donc que sa quantité augmente; le signe 
négatif signifie que le dihydrogène et le diiode sont transformés, autrement dit que 
la quantité de chacun diminue. 


Ainsi, lorsque l’on connaît les données initiales et au moins une donnée à l’équi- 
libre, il est possible de trouver toutes les données qui vont permettre de calculer 
les concentrations à l’équilibre et la constante d’équilibre. 


Commençons par un exemple où les données initiales nous permettent de calculer 
la valeur de la constante d’équilibre d’une réaction. 


Soit la réaction de décomposition du fluorure de carbonyle, qui s'effectue selon l'équation suivante: 


2 COF(0) pus CO(9) + CFA(g) 


On place 3,8 mol de COF; dans un contenant de 20 L à une température de 1000 °C. Lorsque l'équilibre 
est atteint, on remarque qu'il n'y a plus que 10 mol de réactif. Quelle est la valeur de la constante d'équilibre 
de cette réaction ? 


1. Écrire l'expression de la constante d'équilibre. 4. Résoudre. 
[CO,ICP] 07x07 
KE AE. nr TavE 
HÉOP 1 ELHGS) 

2. Transformer les données en mol/L. = 196 

[CO U = STE = 19 mol/L 5. Répondre à la question. 

| La constante d'éauilibre de cette réaction est 
n 10 mol de 20. 
[COF2 line = Pass CIRRn: 0,50 mol/L Une constante d'équilibre de 2 indique que 


les concentrations des produits sont à peu près 


3. Organiser les données et remplir le tableau. ! C Ma CL 
égales à celles des réactifs, ce qui est confirmé 


2 COOP — COg + CFato) par les résultats obtenus: 
Initiale 19 @* @* [Produits] Æ [Réactifs] 
Variation —14 +07 +07 O7 mol/L = 05 mol/L 
Équilibre O5 O7 O7 | 


* Puisqu'on ne parle pas de ces substances dans l'énoncé du 
problème, on en déduit que leur concentration initiale est nulle. 
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Voyons maintenant un exemple où les concentrations initiales et la constante 
d'équilibre sont connues. On cherche alors les concentrations à l’équilibre. 


Soit la formation du disulfure de carbone, qui s'effectue selon l'équation suivante: 
Lis) + Sato) < CS2() 
Un morceau de carbone de 100,00 g est placé dans un ballon de 5,0 L à 1009 °C en présence de 20 mol 


de S:. Si la constante d'équilibre de cette réaction à cette température est de 5,57 quelle est la concentration 
du CS, à l'équilibre ? 


1. Écrire l'expression de la constante d'équilibre. 
ae. [CS] 
Ti 
2. Transformer les données en mol/L. 
Puisque le carbone est un solide et qu'il n'entre pas 


dans le calcul de la constante d'équilibre, il n'est pas 
nécessaire de calculer sa concentration. 


[So] = 47 = < = 040 mol/L 


3. Organiser les données et remplir le tableau. 


GE SE ES) 


Initiale 040 0 
Variation x FX 
Équilibre 040 — x x 


4. Résoudre. 


X 
Re 040 - x 


5,5/(040 -— x) =x 
2228 -557x=x 
6,57x = 2228 
_ 2228 
TEE 
= 0,34 mol/L 
[S2]= 040 mol/L — 0,34 mol/L 


= 006 mol/L 
[CS2] = 034 mol/L 


5. Répondre à la question. 
La concentration du disulfure de carbone 


à l'éauilibre est de 0,34 mol/L. 


Pour vérifier le résultat obtenu, calculons la valeur 
de la constante d'équilibre à partir des concen- 
trations à l'équilibre établies précédemment. 


LHESIE T 034 
F-11086 
557 = 567 


Comme le résultat obtenu (5,67) est à peu près 
égal à la constante d'équilibre (5,57), les 
concentrations ont été bien déterminées. 


Comme on peut le constater par cet exemple, la constante d’équilibre permet de 
déterminer la proportion des substances en jeu dans une réaction à l’équilibre 
même si on ne connaît que les concentrations initiales. Ces calculs peuvent être 


utiles en industrie ou en chimie analytique. 
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Le prochain exemple présente un cas un peu plus complexe dans lequel on doit 
résoudre une équation du second degré. 


Dans un ballon de 2,0 L, on place 20 mol de dihydrogène et 10 mol de diiode, à 430 °C. = LMÉHOR325 
Ces substances réagissent ensemble pour former de l'iodure d'hydrogène et atteignent 
l'équilibre selon cette équation: 


[ ñ [ 

F2) * l2(o) + 2 Flo) 

Si la constante d'équilibre est de 54,3 à cette température, quelle sera la concentration à l'équilibre 
de chacune des substances engagées dans cette réaction ? 


1. Écrire l'expression de la constante d'équilibre. Ainsi: 
[HI _ (8145) +V(C8145) = 4 x 503 x 2715) 
© TFllal 2 x 503 
sus = 115 mol/L 


2. Transformer les données en mol/L. al 


Im L-(-8145) -(( 8145) - 4 x 503 x 2715) 
[Ho Jinitiale 


nr "2 2x 50,3 
À 2,0 mol = 047 mol/L 


2QE Une valeur de 115 pour H; et l est impossible 
= 10 mol/L puisqu elle est supérieure à celles de leur 


| À concentration initiale. Donc x: est non plausible. 
[lola Ia 5. Répondre à la question. 
1 Vans Six = 047 mol/L, on obtient les concentrations 
à l'équilibre suivantes : 
AAC NL [H5]= 10 mol/L - 047 mol/L 
3. Organiser les données et remplir le tableau. et 
Moto) + bo) + 2H) [l)] = 0,50 mol/L - 047 mol/L 
Initiale 10 05 @) = 003 mol/L 
Variation "x TX Fix [HI] = 2 x 047 mol/L 
Equilibre: 10 —x 05 -x 2x = 094 mol/L 


Pour vérifier les résultats obtenus, calculons la 
2x) constante d'équilibre à l'aide des concentrations 


(10 x) (05 — x) à l'équilibre. 


. [HI (094) 
Comme il s'agit d'une équation du second degré, = = 
pour isoler x, il faut réarranger les termes ainsi: 


4. Résoudre. 
54,3 = 


© [HIL] 053 x 053 
54,3(10 - xXO,5 -— x) = Ax2 543 2556 


543(05 TT 1,5x + x2) Ë 4x2 L ï d dih d F à l 2 lib 

ARBRE: a concentration du dihydrogène à l'équilibre est 
27715 — 8145x + 54,3x° = 4x bien de 0,53 mol/L, celle du diode, de 0,03 mol/L, 
503x2 - 8145x + 2715 = 0 et celle de l'ivodure d'hydrogène, de 094 mol/L. 
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EPA Les acides et les bases 


Un peu plus loin dans cette section, nous étudierons des cas particuliers de cons- 
tantes d’équilibre liées aux solutions aqueuses, soit la constante d’ionisation de 
Peau, la constante d’acidité et la constante de basicité, et finalement la constante 
du produit de solubilité. Mais, d’abord, nous allons approfondir la notion de pH, 
qui nous sera utile pour l’étude de ces constantes. 


L’échelle du pH 


Le pH est une manière pratique d’exprimer la concentration en ions H* dans une 


solution aqueuse. C’est le biochimiste danois Saren Sarensen (1868-1939) qui, en ion 


1909, proposa la notion de pH. Le terme pH signifie M DELACONSTANTE 
«la plissäIMeS de lion hydrogène», c'est-à-dire l'expo- , PUENMATHÉMATIQUEN À bacon) 
sant en base 10 de la concentration en ions H* d’une Ho 
solution aqueuse. Cette définition est exprimée par 
cette formule: 

[H*] = 10P4 ou pH = -log{H*] 


La (log) de la seconde équa- 
tion est la fonction réciproque de la première équa- 
tion; elle permet de calculer le pH à partir de la con- 
centration en ions H*. Pour bien comprendre cette 
équation, il faut savoir que: 


e Le signe négatif qui précède le symbole «log» donne une valeur positive au pH, 
qui serait normalement négatif en raison des petites valeurs de [H*]. 


e Le pH est une valeur sans unité de mesure. 


e Le logarithme en base 10 est utilisé dans le calcul du pH. 


Quel est le PH d'une solution dont la concentration en ions H* est de 2,8 x 1074 mol/L ? 
pH = -log[H*] 
= _log(2,8 x 101) 


La mesure du pH s’avère utile pour déterminer la concentration en ions H*: elle 
indique le degré d’acidité ou de basicité d’une solution aqueuse (voir le TABLEAU 8.8). 


LES CORRESPONDANCES ENTRE PH ET [H*] 

RSR 
pH <7 La solution est acide. [H*] >1 x10-7 mol/L 
pH=7 La solution est neutre. [H*]=1 x 1077 mol/L 
La solution est basique. [H*] <1 x 1077 mol/L 
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La théorie d’Arrhenius 


Les acides et les bases occupent une grande place dans notre quotidien. Le TABLEAU 
89 et le TABLEAU 810 présentent des exemples courants d’acides et de bases. 


QUELQUES ACIDES COURANTS 


Formule chimique 


Exemple de produits 
contenant un acide 


Acide acétique CH3COOH Vinaigre 

Âcide acétylsalicylique CH3COOCH4COOH Aspirine 

Acide ascorbique CéHaOs Vitamine C 

Acide citrique CéH8O7 Jus de citron 
Âcide chlorhydrique HCI Suc gastrique 
Âcide sulfurique H,SO4 Batterie de voiture 


CHI QUELQUES BASES COURANTES 


Formule chimique 


Exemple de produits 
contenant une base 


Ammoniac NH3(g) Engrais 

Ammoniaque NH3(29) Produits nettoyants ménagers 
Hydroxyde de calcium Ca( OH); Mortier de construction 
Hydroxyde de magnésium |  Mg(OH); Lait de magnésie (antiacide) 
Hydroxyde de potassium KOH Pile alcaline 

Hydroxyde de sodium NaOH Nettoyant pour le four 


Jusqu’à maintenant (voir le rappel de lintroduction), nous avons 
appris que: 


e Un acide est une substance qui, en solution aqueuse, libère des 
ions H*. Par exemple, l’acide chlorhydrique : 


HC(9) él H* (ag) ui CI (aq) 


e Une base est une substance qui, en solution aqueuse, libère des 
ions OH. Par exemple, l’hydroxyde de sodium: 
NaOH() + Na (ag) + OH (aa) 

Ces définitions d’un acide et d’une base, élaborées par le physi- 


cien et chimiste suédois Svante August Arrhenius (1859-1927) en 
1884, sont pratiques et simples, mais elles ont des limites: 


e Elles ne conviennent qu’aux solutions aqueuses. 


e Elles ne permettent pas d’expliquer le comportement basique 
de certaines substances comme le NH:. 


Des chercheurs ont donc dû élargir les définitions des termes 
«acide» et «base». 


La couleur rose du papier tournesol indique 
la présence d'un acide. 
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La théorie de Bronsted-Lowry 


En 1923, le chimiste danois Johannes Nicolaus Bronsted (1879-1947) et le chimiste 
anglais Thomas Martin Lowry (1874-1936) proposent, chacun de son côté, une 
théorie similaire dans laquelle ils définissent les acides et les bases en fonction du 
transfert d’un proton (ion H*) d’une substance à une autre. 


Ainsi, selon la théorie de Bronsted-Lowry: 


DÉFINITION 
Un acide est une substance capable de donner 
un où plusieurs protons (ions H*) à une autre 
substance. 


Une substance ne peut cependant pas simplement 
céder un proton, parce que le proton n’existe pas dans 
une solution en tant que particule indépendante. Le 
proton chargé positivement doit se lier à une autre 
particule, la base. De là, la définition de «base» tirée de 
la théorie de Bronsted-Lowry: 


DÉFINITION 
Une base est une substance capable de capter 
un ou plusieurs protons (ions H*) provenant ETA 


Électron perdu 


> 
d’une autre substance. L'ion H*, qui résulte de la perte de l'électron d'un atome 
d'hydrogène, est constitué d'un seul proton. 


Autrement dit, pour chaque acide, il doit y avoir une base capable de recevoir le 
proton. On nomme «acide conjugué d’une base» la base qui a capté un proton, et 
«base conjuguée d’un acide» l'acide qui a donné un proton. La FIGURE 8.13 ci-dessous 
et la FIGURE 8.14, à la page suivante, présentent des exemples de couples acide-base. 


@) © 

99.0 

2 7 
Perte de H* 

HF) + H20( — F0" + Fe) 

Acide Base Acide Base 
conjugué conjuguée 

Capture de H* 


Dans les exemples des FIGURES 813 ET 814, l’eau joue à ÉTYMOLOGIE 

la fois le rôle de base et d’acide. On dit alors de «Amphotère» vient du mot 
l’eau qu’elle est un «ampholyte» ou une «substance grec amphoteros, qui signifie 
amphotère ». «les deux à la fois». 
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L'ionisation d'un acide 
dans l'eau, selon la 
théorie de Bransted- 
Lowry. On remarque 
que l'ion hydronium, 
H30*, remplace 

l'ion H* de la théorie 


d'Arrhenius. 
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L'ionisation d'une base 
dans l'eau, selon la 
théorie de Bransted- 


+ ctféieminnse 
Perte de H* 
NH3(o) + HO( — NH 4 (a) + OH” (20) 
Base Acide Acide Base 
conjugué conjuguée 
Capture de H* 


L’échange de protons d’un acide à une base peut se 
faire avec une autre substance que l’eau. La FIGURE 
816 présente d’ailleurs un exemple de couple acide- 
base selon la théorie de Bransted-Lowry, où l’eau 
n'entre pas en jeu. 


Même si les définitions de Bransted-Lowry permet- 
tent d’élargir la compréhension du comportement 
des acides et des bases, il est parfois difficile 
d’expliquer comment certaines bases captent les pro- 
tons. C’est le cas notamment du comportement 
basique des hydroxydes métalliques, comme le 
NaOH ou le Mg(OH),. C’est pour cette raison 
que les définitions d’Arrhenius s’avèrent encore 
utiles. 


Dans les prochaines sections, nous verrons comment 
déterminer des constantes d’équilibre associées aux 
acides et aux bases, en nous limitant toutefois aux 
solutions aqueuses. Pour y arriver, nous devons 
d’abord aborder l’ionisation de l’eau. 


L'ion polyatomique bicarbonate (HCO3") est une 
substance amphotère; dans cette réaction, il joue le rôle 
d'une base en réagissant avec l'acide acétique. 


Une réaction acido- 
basique selon la théorie 


© © de Bransted-Lowry. 
. 02 — u@ : a 
Perte de H* 
CH3COO- + HCN = CH3COOH + CN- 
Base Acide Acide Base 
conjugué conjuguée 
Capture de H* 
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HISTOIRE DE SCIENCE 


Histoire de laspirine 


L’aspirine est l’un des médica- 
ments les plus consommés du 
monde. Il est reconnu pour dimi- 
nuer la douleur (analgésique), 
soulager l’inflammation des articu- 
lations (anti-inflammatoire), dimi- 
nuer la fièvre (antipyrétique) et 
éclaircir le sang (anticoagulant). 


Son histoire remonte à l’Anti- 
quité où, déjà, on exploitait les ver- 
tus thérapeutiques de certaines 
plantes. Ainsi, un papyrus égyptien 
datant de 1550 ans avant notre ère 
relate la préparation d’un remède 
antidouleur à partir d’une décoc- 
tion de feuilles de saule blanc. 
Hippocrate, célèbre médecin grec 
(460-377 avant notre ère), conseil- 
lait le même remède pour soulager 
les douleurs de l’accouchement et 
faire baisser la fièvre. Les pro- 
priétés médicinales du saule blanc 
étaient aussi connues des Chinois 
et des Amérindiens. Des extraits de 
reine des prés, une plante à fleurs 
désignée sous le nom de «spirée 
ulmaire», qui a les mêmes pro- 
priétés que le saule blanc, servaient 
également de médicament. 


En 1829, les progrès en chimie 
permettent au pharmacien français 
Pierre-Joseph Leroux (1795- 
1870) d’extraire et d'isoler de 
lPécorce du saule la substance 
responsable de ses principes actifs. 
Il obtient des cristaux blancs qu’il 


DU PAPYRUS AU COMPRIMÉ 


nomme «salicine», d’après le nom 
latin de l’arbre, salix alba. En 1835, 
le chimiste allemand Karl Lowig 
(1803-1890) démontre que l’acide 
spirique extraite de la spirée 
ulmaire est de l'acide salicylique, 
dont la formule chimique est sem- 
blable à celle de la salicine extraite 
du saule. 


En 1839, le chimiste italien 
Raffaele Piria (1814-1865) réussit 
à synthétiser l’acide salicylique à 
partir de la salicine. Utilisé pour 
réduire la fièvre et soulager la 
douleur due aux rhumatismes arti- 
culaires, ce remède cause des brû- 
lures d'estomac et d’intestin, en 
plus d’avoir un goût amer et d’irri- 
ter les muqueuses de la bouche. 


Dès lors, les scientifiques tra- 
vaillent à synthétiser une molécule 
ayant les mêmes propriétés sans les 
effets secondaires indésirables. 
C’est en 1853 que le chimiste 
français Charles Frédéric Gerhardt 
(1816-1856) y parvient et obtient 
acide acétylsalicylique. En 1897, 
Félix Hoffmann (1868-1946), un 
chimiste allemand employé aux 
laboratoires Bayer, reprend les tra- 
vaux de Gerhardt et met au point 
un procédé pour synthétiser l’acide 
acétylsalicylique. En 1899, la com- 
pagnie pharmaceutique dépose la 
marque AspirinVD et la fait breve- 
ter. Le À de Aspirin est pour «acé- 


L'acide acétylsalicylique, contenu 
dans les comprimés d'aspirine, 

est le principe actif de nombreux 
médicaments aux propriétés 
analgésiques et anti-inflammatoires. 


tyle», et spirine provient de «spirée». 
La production industrielle des 
comprimés débute en 1900. Au- 
jourd’hui, on en synthétise plusieurs 
milliers de tonnes par an. 


Fait notoire, ce n’est qu’en 1971 
que le pharmacologue britannique 
John R. Vane (1927-2004) décou- 
vre le mécanisme d’action de cette 
molécule dans l’organisme. L’acide 
acétylsalicylique agit de multiples 
façons. Par exemple, il est un in- 
hibiteur qui bloque la production 
d'hormones responsables des mes- 
sages de douleur. Son action se fait 
aussi au niveau de Phypothalamus, 
région du cerveau responsable du 
maintien de la température cor- 
porelle. Les travaux de Vane lui ont 
valu le prix Nobel de médecine en 
1982. 


1829 


1550 
av. notre ère Saule blanc 
et salicine 


Papyrus égyptien 


1835 


Spirée ulmaire et 
acide salicylique 


1839 
Acide 


acétylsalicylique 


CHS TR 
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Marque déposée 
MD 


Aspirin 
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La constante d’ionisation de l’eau 


L’eau est une substance particulière. Elle a la capacité de dissoudre une multitude 
d’autres substances. De plus, elle est amphotère, c’est-à-dire qu’elle est à la fois un 
acide et une base. En fait, l’eau s’auto-ionise selon l’équation: 


ou plus simplement: 


HO (1) + H*(ag) + OH (ag) 


L’ionisation de l’eau est un processus réversible qui peut donc atteindre l’équilibre. 
L'expression de la constante d’équilibre qui en résulte est donnée par léquation 
suivante: 


Constante d'ionisation de l’eau 


Keau = IH*IOH"] où K,,, représente la constante d’équilibre de l’ionisation 
de Peau 
[H*] représente la concentration en ions H* (en mol/L) 


[OH°] représente la concentration en ions OH 
(en mol/L) 


Sachant que l’eau pure est neutre et qu’à 25 °C, son pH est de 7, on déduit que: 
[H*] = [0H-]= 1 x 1077 mol/L 
Donc, à 25 °C: 
Kay = H*IOH"] 
="1x 10 7x 1x 107 
SH TOE 


Il est à noter que la constante d’ionisation de l’eau est en fait une constante d’é- 
quilibre obtenue en fonction des concentrations (K!). Toutefois, comme il s’agit 
d’un cas particulier, on la symbolise par K,,,. Et on se rappelle que la température 
modifie la valeur d’une constante d’équilibre. Le TABLEAU 817 montre comment 
varie la constante d’ionisation de l’eau en fonction de la température. 


Température (en °C) 


114 x 1071 
295 x 101 
6,76 x 101 


100 x 10-14 
50 5,47 x 104 
60 955 x 10-14 


LA RELATION ENTRE LE pH ET LA CONCENTRATION MOLAIRE 
DES IONS HYDRONIUM ET HYDROXYDE 


L’équilibre obtenu à la suite de l’ionisation de l’eau permet d’expliquer le compor- 
tement des acides et des bases dans l’eau et les concentrations en ions H* et OH 
qui en résultent. 
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À partir de l’expression de la constante d'équilibre de l’eau, il est possible de 
calculer la concentration de chacun des ions, qu’il y ait un acide ou une base en 
solution. En effet, la valeur de la constante d’équilibre n’est pas influencée par la 
concentration de chacun des ions. Le produit des deux concentrations est donc 
constant, peu importe ce que l’eau contient. Voyons un exemple. 


Une solution basique a un pH de 96. Quelle est la concentration de chacun des ions en solution ? 


Connaissant le pH, nous devons d'abord calculer Ka = [HO] 
la concentration en ions H*. L 
D'où 
[H*] =10-Ph K 
= 10-% [OHT= qi 
= 2,51 x 10710 mol/L 1x 1074 


ol . F — 
Nous pouvons maintenant calculer la concentration 2,51 x 1071 mol/L 


en ions OH à l'aide de l'expression de la constante = 398 x 105 mol/L 


d'équilibre de l'eau. me 
La concentration en ions HT est de 2,5 x 107" mol/L, 


et celle en ions OH est de 4,0 x 1079 mol/L. 


La constante d’acidité 


Certains acides sont des électrolytes forts, c’est-à-dire qu’ils se dissocient complè- 
tement en ions dans l’eau. On considère alors qu’avec des électrolytes forts la 
réaction de dissociation électrolytique de l’acide dissous dans l’eau est complète. 
L’acide chlorhydrique est un exemple d’acide fort (voir la FIGURE 819 à la page sui- 
vante): il s’ionise presque à 100 %. 


HC (20) É: HŸ (ag) + CI (aa) 
Initiale 1 =0 (0) 
Variation — 1 +1 +1 
Équilibre 0 1 1 


Note: Au départ, la concentration en ions H* équivaut à celle présente dans l’eau pure, soit 
1 x 1077 mol/L à 25 °C. Elle est donc, la plupart du temps, négligeable. 


DÉFINITION 
Un acide fort est un acide qui s’ionise com- 
plètement dans l’eau. 


Les acides forts sont corrosifs, c’est-à-dire qu'ils ont la 
propriété d’altérer certains matériaux. 


L’acide chlorhydrique, produit par les glandes gas- 
triques de l’estomac, contribue à la digestion des ali- 
ments. Le pH qui en résulte se situe autour de 1,5. Mais 
comment se fait-il que l’estomac puisse résister à un : , = 
acide aussi fort ? C’est le mucus sécrété par les cellules Les glandes gastriques et les cellules qui tapissent la paroi 
qui tapissent la paroi de l’estomac qui le protège. de l'estomac. 
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É 8.19 | La dissociation 


électrolytique de l'acide 
chlorhydrique (HCI), un 


acide fort. 


ACIDE FORT 


lonisation complète 


8 @ & © 


HCI # HO —+ H30* + É. 


La plupart des acides sont des électrolytes faibles qui s’ionisent partiellement dans 
Peau. La réaction de dissociation électrolytique qui leur est associée est alors 
réversible et peut atteindre l’équilibre. L’acide fluorhydrique est un exemple 
d’acide faible (voir la FIGURE 8.20 ): il s’ionise à environ 8%. 


HF(2q) + HŸ (ag) + FT (aq) 


Initiale 1 (0) (0) 
Variation — 0,08 + 0,08 + 0,08 
Équilibre 0,92 0,08 0,08 

DÉFINITION 


Un acide faible est un acide qui s’ionise partiellement dans l’eau. 


[8.20 | La dissociation 


électrolytique de l'acide 
fluorhydrique (HF), 


un acide faible. 


ACIDE FAIBLE 


lonisation partielle 


8 @ & e 


HF + HO = H3O* L Fs 
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Le caractère réversible de l’ionisation d’un acide faible dans l’eau est résumé ci- 
dessous. 


La constante d’équilibre qui est associée à l’ionisation de l’acide s’appelle la «cons- 
tante d’acidité», symbolisée par K!,. Elle s’exprime comme ceci: 


Comme l’eau est liquide et que sa concentration demeure à peu près constante, il 
est normal qu’elle n’apparaisse pas dans l’expression de la constante d’équilibre. 
Voyons un exemple de calcul de la constante d’acidité. 


Le pH d'une solution d'acide acétique (CH3COOH) à 010 mol/L est de 2,87. Quelle est sa constante 
d'acidité ? 


1. Écrire l'expression de la constante d'équilibre. 4. Résoudre. 
oi C -3 -3 
CH3COOHE) = (aq) * CH3COO (aa) KL= 135 x CE x 10 
HEC H3C007] ! 
K] F [CH3COO] mi 1,85 x 107 
2. Transformer les données en mol/L. 5. Répondre à la question. 
[H*] =10-P4 La constante d'acidité de l'acide acétique 
= 10-28 est de 19 x 107? 


= 135 x 1073 mol/L 
3. Organiser les données et remplir le tableau. 
CH3COOH Go) puni HT + CH OO TES 


Initiale 010 =0 @) 
Variation 185 x1073 +135 x1073 +135 x 107 


Équilibre 00987 135 x 103 1135 x 1073 
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La constante d’acidité permet de classer les acides selon leur force. Plus sa cons- 
tante d’acidité est petite, plus un acide est faible. Le TABLEAU 8.21 présente des 
acides et leur constante à 25 °C. (Voir aussi l'annexe 6.) 


EPA LA CONSTANTE D'ACIDITÉ DE QUELQUES ACIDES DANS L'EAU À 25 °C 
Acide Formule chimique Base conjuguée : 


Acide fluorhydrique HF F- 66x10 4 


Acide nitreux HNO; NO; 72 x10-4 
Acide benzoïque CHCOOH CH5COO 6,3 x 10° 
Acide acétique CH3COOH CH3COO7 1,8 x 1075 


Acide cyanhydrique CN” 


HCN 6,2 x 10-10 


Note : Le H en rouge indique que l'ion d'hydrogène pourra être transféré à une base. 


On peut aussi, à partir d’une constante d’acidité, prévoir le pH après la mise en 
solution d’un acide donné. Considérons le problème suivant. 


Quel sera le pH d'une solution d'acide fluorhydrique dont la concentration est de 010 mol/L, si la constante 


d'acidité de cet acide est de 6,6 x 10-47 


Pour calculer la concentration en ions HŸ à partir 6,6 x 10701 - x) = x? 
de la constante d acidité, il faut d'abord trouver les 66%x10-5 66 x 10% = 
concentrations à l'équilibre. 


1. Ecrire l'expression de la constante d'équilibre. 


x2+6,6 x 10-44-66 x10-5=0 


EAN F - 66 x10-4+(6,6 x10-4ÿ2-4 66x10 
HF = H (& +F sh] x1= X (( se x1x- x] ) 
IAE = 78 x 107 
a [HF] au | ÿ 
2. Transformer les données en mol/L. HE 66x10 4( Per LA xx 66 x 10) 
Comme les données sont déjà en mol/L, il n'est DRE 


pas nécessaire de les transformer. 


3. Organiser les données et remplir le tableau. 


2——py+ 2 leul 
Tag) + Man + Fe) ÉTRTEns 
L pA = -log[H] 

Initiale Of =0 O A RTANZTINER ES 
Variation = x + x ra 7 ER © X ) 
Équilibre Of - x x x : 

5. Répondre à la question. 
4. Résoudre. Le pH de la solution sera de 21. 


Calcul de ME 
LA 


Comme il s'agit d une nt du second degré, 
pour isoler x, il faut réarranger les termes ainsi: 
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Seule x} est plausible. Donc, [H*1] = 


78 x 1073 


ARTICLE TIRÉ D'INTERNET 


Les océans deviennent acides 


Les océans absorbent près du tiers du carbone 
atmosphérique, soit environ 130 milliards de 
tonnes par an. Avec l’augmentation des 
émissions de CO, attribuable à l’utilisation 
massive des énergies fossiles, cette quantité 
s’est accrue progressivement au fil des années. 


Le hic, c’est que les molécules de CO, en 
excès se combinent avec les ions de carbonate 
présents dans l’eau salée pour former de 
Pacide carbonique. 


SE] 
! 


Dans une zone maritime située au nord de 
PÉtat de Washington, aux États-Unis, des 
chercheurs ont noté un déclin massif de 


= 


En 2004, les scientifiques inventent l'expression «acidification 


léaiiné dé léait Soit rie Daice dé 0 4 des océans», c'est-à-dire la diminution du pH des océans. 
| ? Ce phénomène semblait impossible jusque-là en raison 


du pH st 8 AU Historiquement, le pH | de l'énormité de la masse d'eau qui couvre plus de 70 % 
des océans baisse moins rapidement, soit delasurtce deb Terre. 


de 0,2 par décennie depuis 1980, selon 
UIf Riebesell, un océanographe de l’Institut Leibniz 
des sciences marines, en Allemagne. 


Les chercheurs s’entendent sur les effets cumulatifs de l’acidification à long 
terme. Les impacts sur la chaîne alimentaire, disent-ils, seront dramatiques 
et ils frapperont toutes les espèces en raison des liens qui les unissent. 


Certains chercheurs soutiennent même qu’on s’en va littéralement vers 
une sorte de stérilisation des océans! 


Adapté de: Louis-Gilles FRANCOEUR, «Les océans aussi deviennent acides», 
Le Devoir [en ligne], 28 novembre 2008. 


La constante de basicité 


Tout comme les acides, les bases sont aussi catégorisées «fortes» ou «faibles». Les 
hydroxydes métalliques, tel le NaOH , sont des exemples de bases fortes, puisqu'ils 
s’ionisent complètement lorsqu'ils sont dissous dans l’eau. Il n’est alors pas possi- 
ble de calculer leur constante de basicité. Nous nous attarderons donc principale- 
ment à l’étude des bases faibles, qui sont habituellement les bases définies selon la 
théorie de Bronsted-Lowry. L’ammoniaque est un exemple de base faible qui peut 
atteindre l’équilibre: 


NH3(aq) + H20O (1) = NH4* (aa) + OH"(3) 


L'expression de la constante d’équilibre qui est associée à l’ammoniaque corres- 
pond à la constante de basicité symbolisée par K}. 


k, = INHtTOHT 
b— [NH 
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L’ionisation d’une base faible dans l’eau peut être généralisée par cette équation: 


La constante de basicité permet de déterminer la force d’une base. En effet, plus la 
valeur de la constante est grande, plus la base est forte. Le TABLEAU 8.22 présente 
des exemples de bases et leur constante de basicité dans l’eau à 25 °C. ( Voir aussi 


lannexe 7.) 


EXP QUELQUES BASES ET LEUR CONSTANTE DE BASICITÉ À 25 °C 


Formule chimique | Acide conjugué Constante 


Méthylamine 


de basicité 


4,2 x10-4 


Carbonate 


1,8 x10-4 


Hypochlorite 


3,3 x107 


Hydroxylamine 


91 x 10-8 


Une solution d'ammoniaque à 040 mol/L a un pH de 114. Quelle est la constante de basicité de cette base ? 


1. Écrire l'expression de la constante 
d'équilibre. 
NH3aa) + FO () = NH4 (a) + OH (a) 
L INHTOHT 


b [NH] 
2. Transformer les données en mol/L. 
[H*] =10"P" 


= 10-14 = 398 x 10-12 mol/L 
KL-ENHMIOQATE DO 


D'où 
[OH°]= 


1x 107 Ï 1x10-4 
[H* 398 x 10! mol/L 


= 2,51 x 103 mol/L 


3. Organiser les données et remplir le tableau. 


NH3(0) + HO) = NH 4 (29) + OH (20) 


Initiale 040 0 =0 
Variation _— 2,51 x 1072 +251x10  +251x107 
Éauilibre 0397 251x107 251x10 


4. Résoudre. 
_ INHIOH] 
BIT CNH)] 


2,51 x 1073 x 2,51 x 10-3 
0,397 


= 159 x 10° 


5. Répondre à la question. 
La constante de basicité est de 16 x 102. 
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FF Les solides peu solubles 


Biotechnologies 


| . : (biodégradation des 
Lorsqu’on mélange deux solutions aqueuses contenant des ions de nature dif- polluants, traitement 
férente, il arrive qu’il y ait formation d’un précipité, un solide peu ou pas soluble. des eaux usées) 
C’est ce qu’on appelle une «réaction de précipitation» (voir le rappel dans l’in- lons 
troduction). On qualifie ce type de précipité de «composé ionique» puisqu'il Précipitation 
résulte d’une association d’ions. Solubilté 


DÉFINITION 

Un composé ionique est une molécule comportant une ou plusieurs liaisons 
ioniques entre un métal et un non-métal. Les sels et les hydroxydes métal- 
liques sont des composés ioniques. [NE 


28.LA DÉTERMINATION DELA 
CONSTANTE DU PRODUIT 

; : u— . in : . : DE SOLUBILITÉ (K,.) 

Les réactions de précipitation ont une grande utilité dans l’industrie et en méde- : 


cine, et interviennent dans plusieurs phénomènes naturels. Le TABLEAU 8.25 pré- 
sente quelques exemples d’applications industrielles. 


2 KI(30) + PR(NO3)2(20) — Pbla(s) +2 KNO3 (39) 


Le précipité obtenu est du diiodure de plomb, un sel La précipitation du carbonate de calcium (CaCO:) est responsable 
peu soluble. de la formation des stalactites et stalagmites. 


CYR QUELQUES EXEMPLES D'APPLICATIONS INDUSTRIELLES EN FONCTION 
DU PRECIPITÉ OBTENU 


Précipité Application 


AI(OH)3 Purification de l'eau: décantation des matières en suspension 


AIPO4 Élimination des phosphates au cours du traitement des eaux usées 


Mg(OH); | Extraction du magnésium de l'eau de mer 


Même si le précipité obtenu est très peu soluble, il est fort probable que la réaction 
de précipitation soit incomplète. Il y aura alors des ions en solution, dont la quan- 
tité dépendra de la solubilité du composé ionique. 
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DÉFINITION 
La solubilité est la quantité maximale de soluté qui se dissout dans un certain 
volume de solvant. La solubilité s'exprime en g/L, en % ou en mol/L. 


Il'est possible d’obtenir un équilibre entre le précipité et les ions en solution. Cela peut 
aussi se faire par la mise en solution du solide en question directement dans l’eau. 


La constante du produit de solubilité 


On considère que les composés ioniques comme les sels (NaCI, MgSO,) et les 
hydroxydes métalliques (KOH, Ca(OH),) sont des électrolytes forts, car toutes les 
molécules dissoutes sont dissociées en ions. Observons l’équation de dissociation 
électrolytique du sulfate de baryum, un exemple de composé ionique. 


BaSO4(s) — Bates + SO (ag) 


Puisque le sulfate de baryum est un sel peu soluble dans l’eau, il est fort probable 
que la dissolution soit incomplète et que l’équilibre soit atteint. L'expression de la 
constante d’équilibre qui lui est associée est: 


K,, = [Ba?*]S047] 


Cette constante se nomme la «constante du produit de solubilité» (K,,). Elle est 
établie en fonction de la concentration de chacun des ions obtenus par la disso- 
ciation électrolytique, et non en fonction de la quantité de solide. Toutefois, pour 
que l’équilibre soit atteint, il doit y avoir une quantité de solide non dissous en 
interaction avec les ions (voir la FIGURE 8.26). De plus, la constante du produit de 
solubilité ne peut s’exprimer que dans les cas des composés ioniques peu solubles. 
On peut généraliser cette constante par l’équation hypothétique suivante: 


Constante du produit de solubilité 


RES DU nee 
K}s = DPI où K)s représente la constante du produit de solubilité 
[X*] et [Y-] représentent les concentrations des ions 
à l’équilibre (en mol/L) 
n et m correspondent aux coefficients de chacun des ions 


Il y a un équilibre entre 
le sulfate de baryum 
non dissous et les ions 
résultant de sa 
dissociation 
électrolytique. 


SO42- 


H,0 


Ba2* 


Sulfate 
de baryum 


(BaSO45)) BaSOy) —= Ba + SO 
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Voici d’autres exemples d'équations de dissociation électrolytique et l’expression 
de la constante du produit de solubilité qui leur est associée. 


AgBr(s) — A8" (aq) + Br” (aq) Kps — [Ag*][Br] 


Cr = C2 Ks = [Ca?*][F 


aq) 


Mg3(POuars) — 3 Mg?* (20) +2 POS Kos = [Mg2*F[PO SF 
Le TABLEAU 8.27 présente des exemples de composés ioniques 
et leur constante du produit de solubilité (voir aussi l'annexe 
8). Plus la valeur de la constante est petite, moins la subs- 
tance est soluble dans Peau. Toutefois, on ne peut comparer 
que les substances dont les ions obtenus sont dans les 
mêmes proportions. Par exemple, il est possible de compa- 
rer la constante du produit de solubilité du AgBr avec celle 
du BaSO,, mais non avec celle du Mg(OH )s. 


CYYE LA CONSTANTE DU PRODUIT DE SOLUBILITÉ 
DE QUELQUES COMPOSES IONIQUES A 25 °C 


Formule chimique 


Bromure d'argent 77 x 10-85 


Dihydroxyde de magnésium 1,2 x10-1 


Sulfate de baryum 11 x 10-10 


Ilimporte de distinguer la constante du produit de solubilité 
de la constante de basicité. Prenons comme exemple le dihy- 
droxyde de magnésium, qui est une base forte. Il résulte de 
cette base une très grande constante de basicité. Toutefois, 
très peu de molécules du dihydroxyde de magnésium se dis- KE ne. 

solvent dans l’eau, puisque la constante du produit de solu-  L'ingestion du sulfate de baryum (BaSO,), un solide 
bilité de cette substance est très petite. peu soluble, a permis d'obtenir cette image du tube 
digestif. 


Il existe une relation entre la constante d’équilibre associée 
à la dissociation électrolytique et la solubilité des composés 
ioniques peu solubles. C’est pour cette raison que cette constante s’appelle la «cons- 
tante du produit de solubilité » (K ps). La solubilité correspond à la concentration de 
la substance dissoute, sans toutefois tenir compte de sa dissociation en ions. 


Par exemple, la solubilité molaire (s) du sulfate de baryum, qui est égale à 
1,1 x 10° mol/L, correspond à la concentration du sulfate de baryum que l’on 
trouve en solution. 


s=1,1 x 10° mol/L = [BaSO;] 


Pour obtenir la concentration de chacun des ions produits, il faut tenir compte de 
la proportion de chacun de ces ions dans équation de dissociation électrolytique. 


2 pa? 2- 
BasO4 — Ba Gad + SO4 (aq) 
Comme les ions sont dans un rapport de 1:1, il en découle ceci: 


[Ba] =[80,#1= $s= 1,1 x 105 mol/L 
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Calculons maintenant la constante du produit de solubilité (K,,) d’un composé 
ionique à partir de sa solubilité. Puisque la solubilité est souvent donnée en g/L, il 
faut d’abord la convertir en mol/L pour effectuer le calcul. 


Si la solubilité du difluorure de calcium (CaF) dans l'eau est de 1,/0 x 1072 g/L à 25 °C, 


quelle est sa constante de produit de solubilité ? 


Équation de dissociation et expression du Ki Calcul de la concentration de chacun des ions 
Ca & Ca7 (aa) * 2 Fa) Kos = [CAFE à l'équilibre 
[Ca*] =s = 2177 x 10-# mol/L 


[F7] = 2s = 4,354 x 1074 mol/L 


Calcul de la solubilité en mol/L 


Ha EEE 
MES d'où n M 


; CalculduK,, 
PET SIno = 2177 x 1074 x (4,354 x 1074) 
= 2177 x 10% mol pour 1 L = 4127 x 1071 
s = 2177 x 10 mol/L La constante du produit de solubilité du difluorure 


de calcium est de 413 x 1071 


Voyons maintenant comment calculer la solubilité à partir de la constante du pro- 
duit de solubilité (K ps 


Quelle est la solubilité du sulfate de diargent (Ag,SO4) si sa constante de produit de solubilité est 
de 14 x 10-97 


Équation de dissociation et expression du Ke KLIE [Ag‘ 1215042 
Ag Os) = 2 AG "(ep + SOA (20) 14 x 1075 = (2)? 
KL ï [Ag*11S0,7] 14 X 10° 5 453 
Calcul de la concentration de chacun des ions 3 /(14 x 1075) 
à l'équilibre PL À 
Ag OS 2 Ages Es Ser2enn L 00152 
ne © 0 LEE FEI ENT 
Variation +25 +s 
Équilibre 25 s 


Les données présentées à l’annexe 2, «La solubilité de divers composés ioniques», 
permettent de prévoir s’il y aura ou non formation d’un précipité lors du mélange 
de deux composés ioniques en solution. Cette prévision est de nature qualitative. 
Pour effectuer une prévision quantitative, soit pour savoir à partir de quelle 
concentration il y aura formation d’un précipité et en quelle proportion il sera 
obtenu, il faut effectuer des calculs avec la formule de la constante du produit de 
solubilité. Ces calculs peuvent servir notamment lorsque l’on veut effectuer une 
précipitation sélective d’ions, ou encore connaître la concentration des ions res- 
tant en solution. 
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Résume 


L’étude quantitative 
de l’état d’équilibre 
8.1 


LA LOI D'ACTION DE MASSE ET LA CONSTANTE 
D’ÉQUILIBRE 


La loi d’action de masse établit qu’il y a, à une température donnée, une 
relation constante entre les concentrations à l’équilibre des produits et des 
réactifs. Cette relation se traduit par la constante d'équilibre. 


L'expression de la constante d’équilibre dépend de l’équation de la réaction. 
Elle peut s'exprimer en fonction des concentrations (K.) ou en fonction des 
pressions partielles (K,). 


Soit aA + bB = cC + dD: 


_ ICFIDI 


_ Sü … (Poe) (CA 
[AJ TB 


F (P,A)° (P,8)? 


(a 


LES VALEURS DE LA CONSTANTE D'ÉQUILIBRE ET LA RÉACTION FAVORISÉE 


Valeur de la constante Réaction favorisée 


[Produits] > [Réactifs] 


Réaction directe 


[Produits] < [Réactifs] 
[Produits] = [Réactifs] 


Réaction inverse 


Aucune 


e Si on multiplie l’équation d’une réaction par un facteur n, la valeur de la nou- 
velle constante d’équilibre est établie par la relation suivante : 


K= Ke)" 


e La valeur de la constante d’équilibre de la réaction inverse d’une équation est 


établie par la relation suivante: ; 
K. =—— 
Li Kr 
e Seule une variation de température peut faire varier la valeur de la constante 
d'équilibre. 


L'EFFET D'UN CHANGEMENT DE TEMPÉRATURE SUR LA VALEUR 
DE LA CONSTANTE D'ÉQUILIBRE 


Réactifs — Produits + énergie Réaction inverse 


Changement de 
température imposé 


Augmentation 


Modification de la valeur 
de la constante d'équilibre 


Diminution 


de la température 


Réactifs + énergie — Produits Réaction directe 


Augmentation 


Diminution de la température |  Réactifs — Produits + énergie Réaction directe 


Augmentation 


Réactifs + énergie — Produits Réaction inverse 
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La constante d’équilibre permet de déterminer les concentrations ou les pres- 
sions partielles à l’équilibre des réactifs et des produits. Les données du pro- 
blème peuvent être présentées de deux façons : 


o Toutes les données concernent les quantités de réactifs ou de produits une 
fois équilibre atteint. 

o Certaines données concernent les quantités de réactifs ou de produits 
introduites initialement. 


8.2 LES ACIDES ET LES BASES 


La relation entre le pH et la concentration en ions H* est la suivante : 
pH = -log [H*] ou [H+*] = 10-PH 
Selon la théorie d’Arrhenius, un acide est une substance qui, en solution aqueuse, 


libère des ions H*, tandis qu’une base est une substance qui, en solution 
aqueuse, libère des ions OH”. 


Selon la théorie de Bronsted-Lowry, un acide est une substance capable de 
donner un ou plusieurs protons, tandis qu’une base est une substance capable 
de capter un ou plusieurs protons. 


La constante d’ionisation de l’eau est la constante d’équilibre associée à l’ioni- 
sation de l’eau. 
Soit HO (1) — Ha) + CE: 
Keau = [H'IOH7] 
La constante d’acidité est la constante d’équilibre associée à l’ionisation d’un 
acide faible. 
‘ —, + = # 
+ — 
k, = IHTAT 
[HA] 

La constante de basicité est la constante d'équilibre associée à lionisation d’une 
base faible : 
Soit B(aa) + H2O(1) —= B'és + OH (20): 


8.3 LES SOLIDES PEU SOLUBLES 


La solubilité est la quantité maximale de soluté qui se dissout dans un certain 
volume de solvant. Elle s'exprime en g/L, en % ou en mol/L. 


Un composé ionique est une molécule comportant une ou plusieurs liaisons 
ioniques entre un métal et un non-métal. Les sels et les hydroxydes métalliques 
sont des composés ioniques. 


La constante du produit de solubilité est la constante d’équilibre associée à 
lionisation d’un composé ionique peu soluble dans l’eau. 


Soit X3Ymçs) = NX (ag) + MY (aq): 
Kps = [XXI 
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Matière à réflexion 


Les acides et les dents 


Il est bien connu que le sucre favorise la carie 
dentaire. Cependant, la carie n'est pas le seul 
danger qui guette les dents. Ces dernières peu- 
vent également s'éroder sous l'effet de sub- 
stances acides. Quels aliments sont les plus sus- 
ceptibles d'accélérer l'érosion des dents ? Que 
peut-on faire pour les protéger ? 


Faites une recherche sur les aliments acides et 
sur leurs effets sur la santé dentaire. 


PISTES D'EXPLORATION 
62 Qu'est-ce qu'un acide ? 
62 Quels aliments sont acides ? Quels acides contiennent-ils ? 


5) Quel est le lien entre le pH et l'érosion dentaire, et entre la constante d'acidité et 
l'érosion dentaire ? 


52 Quels sont les moyens de réduire l'érosion dentaire ? 


Les récifs à la dérive 


Les récifs coralliens sont de magnifiques struc- 
tures composées de carbonate de calcium sécrété 
par les coraux. Actuellement, leur fragile équi- 
libre est malheureusement menacé. Comment 
les changements climatiques et la pollution les 
perturbent-ils ? 


Expliquez comment les récifs coralliens se for- 
ment et quelles menaces pèsent aujourd'hui sur 
eux. 


PISTES D'EXPLORATION 
62 Qu'est-ce que le corail ? Comment se forment les récifs coralliens et où sont-ils situés 
principalement ? 


52 Quelle est la réaction à l'origine de la formation des récifs coralliens ? 
Est-elle endothermique ou exothermique ? 


6) Quelle est la solubilité du carbonate de calcium ? 


52 Quels sont les effets des changements climatiques et de la pollution sur les récifs ? 
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Exercices 


La loi d'action de masse 
et la constante 
d’équilibre 

… Écrivez l'expression de la constante d'équilibre 
en fonction des concentrations de chacune 

des réactions suivantes. Lorsque c'est 

pertinent, indiquez aussi l'expression de la 


constante d'équilibre en fonction des pressions 
partielles. 


a) Fee) + SN) < FSCN2 (0) 

b) 2C{5+ 3H <= CHe(o) 

c) 2 Fe2O3(:) +1648kJ = 4 Fes.) +3 Oo) 
d) HF(2a) + H'(aa) * F (aa) 

€) CO + COX) 

f) 2 H2(9) + CO(s) — CH3OH(y 


. Pour chacune des réactions suivantes à 
l'équilibre, indiquez si c'est la réaction directe 

ou la réaction inverse qui a été favorisée. 
Expliquez chacune de vos réponses. 

a) FFE — ES + EE Ke = 6,7 x 10-4 
b) CO) + Moto) CO + HO) Ke=13 
c) CO(s +2 H2(0) — CH3OH(o) Ke = 102 


d) Ni) +4 CO(o) = Ni(CO (a) Ke = 50 x 104 


. L'équilibre suivant est atteint à une température 


de 523 K: 

PCls(g) = PCl(a) + Cla(o) 

À l'intérieur d'un contenant de 2,0 L, on constate 
qu'il y a 010 mol de PCls(ay 0,010 mol de Cla(o) 


et 012 mol de PCls,,, Quelle est la constante 
d'équilibre de cette réaction ? 


. Selon l'équation qui suit, à 623 K, la constante 
d'équilibre en fonction des pressions partielles 
de la formation de l'ammoniac est de 


753 x 108: 
N2(9) + 3 H2(9) < 2 NH3(9) 


Si la pression partielle du dihydrogène à 
l'équilibre est de 2836,4 kPa et celle de 
l'ammoniac, de 12/6,4 kPa, quelle est celle 
du diazote ? 


. À 373 K, la réaction suivante a une constante 


d'équilibre (K,) de 4,57 x 10°: 
CO) + Cla(o) — COCI (9) 
Quelle est la constante d'équilibre de la 


décomposition du COCI,) à la même 
température ? 


. La réaction suivante a une constante d'équilibre 


de 1,81 x 10-4 à une température de 298K: 
NHAHS(s) — NH3(0) + Ho) 


Quelle est la constante d'équilibre de chacune 
des réactions suivantes ? 


a) 2 NHAHS(s) = 2 NH3(9) +2 HS(0) 


1 1 1 
b) 7 NAS) — 7 NHa(o) + 7 HS (o) 


c) 3 NH3(9) +3 HS(0) 0 NHAHS4) 


. Quel sera l'effet d'une augmentation de la 


température sur la constante d'équilibre de 
chacun des systèmes suivants ? Expliquez 
chacune de vos réponses. 


a) N2(9) + O2) — 2 NO (y) 
AH = +91 kJ/mol de NO 


b) CaO4s La CO;() ml CaCO3(s) +1759 k)J 
c) 2 Cs) + O0) = 2 CO) AH=-221k) 
d) 2 Fe2O3(:) + 612 kJ = 4 Fe(s) +3 O(9) 


. Placez les réactions suivantes en ordre croissant 


de produits formés. Expliquez votre réponse. 
À. P4çs + 5 Oo) + 2 PO) + Énergie 
K.=5,6 x103 
B. Cac) = 3 Crsy + 4 Hoçoy AH = H04k) 
K.=2,3 x102 
C. H2SO4 + 909 KZ Haçoy + Sts) + 2 O(o) 
K.=018 
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. En présence d'ions H*, le bicarbonate de 
sodium atteint l'équilibre suivant après 
un certain temps: 


NaHCO3s) + Fes — Na” (ag) + H2CO3 (29) 


Dans un bécher contenant 200 ml de 
solution à l'équilibre, on note la présence de 
10 x 10-2 mol de NaHCO;, 112 x 10-2 mol 
de H*, 5,0 x 10-6 mol de Na* et 

2,0 x 1074 mol de H)CO:. Quelle est 


la constante d'équilibre de cette réaction ? 


. À 668 K, Janie introduit 019 mol de H; 

et 0035 mol de l dans un ballon de 2,5 L. 
À l'équilibre, elle constate que la 
concentration de Hl est de 0025 mol/L. 
Quelle est la constante d'équilibre de la 
formation de HI, selon l'équation qui suit ? 


Hg) + lçg) + 2 H(o) 


À une température donnée, la constante 
d'équilibre de la réaction suivante est de 0,55: 


H2(g) + CO(g) + H2O (1 + CO(c) 


Malik met 3 mol de dihydrogène et 2 mol 

de dioxyde de carbone dans un ballon de 2 L. 
Quelle est la concentration de chaque 
substance de la réaction à l'équilibre ? 


. Nora mélange 1,5 mol de monoxyde de 
carbone, 2,5 mol de dioxygène et 4,5 mol de 
dioxyde de carbone dans un ballon de 1L 
jusqu'à ce que l'équilibre suivant soit atteint: 


2 CO (9 + O2) + 2 CO (3) 


Elle note alors qu'il ne reste que 3,5 mol de 
dioxyde de carbone. Quelle est la constante 
d'équilibre de cette réaction ? 


. Dans un contenant de 7/50 ml, à une 
température de 227 °C, un mélange de 
0,634 g de chlorure de bromure, de 4,31 g 
de dibrome et de 2,55 g de dichlore a atteint 
l'équilibre suivant : 


2 BrCl() = Br(9) + Cla(o) 


a) Quelle est la constante d'équilibre en 
fonction des concentrations de cette 
réaction ? 


b) Quelle est la constante d'équilibre en 
fonction des pressions partielles de cette 
réaction ? 
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15: 


16. 


17. 


18. 


19. 


EX Les acides et les bases 
14. 


Quel est le pH de chacune des solutions 
suivantes ? 


a) 400 mi d'une solution dont la 
concentration en ions H* est de 


2,8 x 108 mol/L. 


b) 250 mi d'une solution contenant 


3,6 x 10-4 mol d'ions H*. 


Une solution d'acide sulfurique a un pH de 1,6. 
Quelle est la concentration en ions H* 
de cette solution ? 


Une solution, dont le volume est de 1,5 L, 


contient 20,0 g de HCI. 


a) Étant donné que le HCI est un acide fort, 
quelle est la concentration en ions H* 
de la solution ? 


b) Quel est le pH de la solution ? 
Quelle est la base conjuguée de chacun 


des acides suivants, selon la théorie 
de Bransted-Lowry ? 


a) HNO; 
b) HS 


c) HOCI 
d) HO, 
Quel est l'acide conjugué de chacune des 


bases suivantes, selon la théorie de Bronsted- 
Lowry ? 


a) CH3NH; 
b) CHEN 


c) (CH3)3N 
d) HSe- 
Quels sont l'acide, la base, l'acide conjugué 


et la base conjuguée de chacune des réactions 
suivantes ? 


a) H2SO4oa) + (CH3)2NH (oc) 
2 HSOs (au) + (CH3)2NH2 (a) 
b) NH}OH(aa) + H2C20 420) 
2 HC204 (au) + NH3OH (ac) 
c) H3POatao) + H20() 
= H30" (0) + HP O4 (a) 
d) HCO3" (puy * HCOOH (0 
2 HCOO- (au) + H2CO (20) 


263 


20. Ecrivez l'équation d'ionisation dans l'eau 


de chacune des substances suivantes, selon HCI Très grand 
la théorie de Bransted-Lowry. HO, Card 
a) HBr HSO,y- 13x10-2 
b) NHNH) CH;COOH 18 x10-5 
c) HNO; HS 10 x10-7 
d) CH5NH) HCO3 4,7 x10-1 
HS 1310 


21. Sila concentration en ions OH- d'une solution 
est de 2,3 x 10-° mol/L, quelle est sa 
concentration en ions H*? 


26. L'acide benzoïque (CH5COOH) est utilisé 


comme agent de conservation de plusieurs 


22. Une solution d'acide phosphorique (H3PO4) aliments. On le soupçonne toutefois d'être 
a un pH de 3,7. Quelle est sa concentration cancérigène à fortes doses. Afin d'en étudier 
en ions OH? les caractéristiques, un chercheur prépare 
250 ml d'une solution d'acide benzoïque 
23. Simon doit classer les solutions suivantes à 0,012 mol/L. Quel est le pH de cette 
en ordre croissant de leur pH: solution si sa constante d'acidité est de 
64 x 10-57? 


À. Une solution dont la concentration en ions 


H* est de 7,8 x 1078 mol/L. , 
27. Quelle est la constante de basicité d'une base 
B. Une solution dont la concentration en ions faible ayant une concentration de 0,20 mol/L 


OH est de 0,0010 mol/L. etun pH de 8,2? 
C. Une solution d'acide nitrique (HNO3), . . , 
ce fort itlconentetonet 28. L'acide nitreux se dissocie dans l'eau selon 


de 00065 mol/L. l'équation suivante: 


D. Une solution de dihydroxyde de baryum HNOz (a) * H20() + H3O" (20) + NO2 (20) 


(Ba(OH);), une base forte, dont la Comment varie le PH à la suite des 
concentration est de 0,30 mol/L. modifications qui suivent ? 
Aidez Simon en déterminant le PH de toutes a) L'ajout de NO; 
A b) La diminution de la concentration de HNO:. 
24. Laquelle des solutions suivantes aura le plus c) L'ajout d'ions OH. 
grand pH ? Expliquez votre réponse. 
À. 500 ml de NH3 à 0,25 mol/L 29. Le citron contient trois acides: l'acide malique, 
L 5 l'acide ascorbique et l'acide citrique. Ce 
K,=179 x10 dernier contribue à 95 % à l'acidité de ce fruit. 
B. 200 ml de (C,H5),NH à 0,25 mol/L Combien de moles d'ions H° proviennent 
K,=3,09 x10-4 de l'acide citrique dans 100 ml de jus de citron 
ayant un pH de 2,3 ? 
25. Nancy a trouvé une solution d'un acide inconnu 
au laboratoire. Pour plus de sécurité, elle 30. L'aniline (CRH5NH) est un composé utilisé 
aimerait savoir de quel acide il s'agit. L'étiquette dans la fabrication de médicaments. Quel 
du produit stipule que la concentration de la est le pH d'une solution d'aniline dont la 
solution est de O1 mol/L. De plus, une analyse concentration est de 0,012 mol/L si sa 
a déterminé que sa concentration en ions H* constante de basicité est de 3,8 x 10-10? 


est de 1,0 x 1074 mol/L. En vous référant a 1, 
au tableau suivant, déterminez de quel acide Voici la réaction à l'équilibre: 


il s'agit. CéHSNH) + H)0 & CéHisNH3t + OH 
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Les solides 
peu solubles 


À l'aide de l'annexe 2 de cet ouvrage, indiquez 
si chacune des substances suivantes est très 
soluble ou peu soluble dans l'eau. 


a) Ca(NO3)2 d) Pbl; 
b) AgBr e) FeSO; 
c) MgCrO, #) Mg(OH) 


. Écrivez l'équation de dissociation 
électrolytique ainsi que l'expression de la 
constante du produit de solubilité de chacune 
des substances suivantes. 


a) CaF) c) PbCI 
b) CoCO; d) NaoCrOy 


. Quelles sont les substances de la question 
précédente dont on peut connaître la solubilité 
relative en comparant la constante du produit 
de solubilité ? Expliquez votre réponse. 


. Vous voulez faire précipiter des ions Ag”. 

Pour ce faire, vous avez à votre disposition une 
solution contenant des ions CIF et une autre 
contenant des ions Br. Laquelle des solutions 
sera la plus efficace ? Expliquez votre réponse. 


. Quelle est la concentration en ions Ag* 
d'une solution saturée de sulfate de diargent 
(Ag2SO)) si sa constante du produit de 
solubilité est de 1,58 x 10-57? 


. La dissolution et la précipitation du carbonate 
de calcium (CaCO3) est à la base de 
plusieurs phénomènes naturels. C'est en fait 
un sel peu soluble, dont la solubilité n'est que 
de 692 x 10° mol/L. Quelle est la constante 


du produit de solubilité de ce sel ? 


Vous mélangez 100 ml d'une solution 

de carbonate de sodium (Na5CO3) à 

2,5 x 10-3mol/L avec 250 ml d'une solution 
de dichlorure de magnésium (MgCl;) à 

4,8 x 10-#mol/L. Y aura-t-il formation d'un 


précipité ? Appuyez votre réponse de calculs. 
Na2CO3 (30) + MgCl (20) 
= MgCO3(s) #2 NaCl(30) 
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38. 


39. 


Juliette veut effectuer un tour de magie au 
cours duquel une substance solide apparaîtra 
après le mélange de deux solutions. En 
effectuant quelques recherches, elle découvre 
que le diiodure de plomb (Pbl:) est peu 
soluble dans l'eau et qu'il forme un précipité 
de couleur or. 


Parmi les composés ioniques suivants, lesquels 
pourraient être utilisés par Juliette pour 
préparer les deux solutions de départ et faire 
apparaître le diiodure de plomb ? Expliquez 
votre réponse. 


A. PbCI, E. Hgb 
B. PbS FE Ki 

C. PbSO, G. Agl 
D. PH(NO: )) H. Nal 


Une solution contient un mélange d'ions Ba2*, 
Lit et Fe3* tous à une concentration de 

1 mol/L. Félix veut séparer ces ions par 
précipitation. Pour ce faire, il ajoute d'abord 
du Na,SO4, puis il filtre le précipité obtenu. 

Îl ajoute ensuite du H3PO4, puis il filtre le 
précipité. Finalement, il fait la même chose 
avec du NaHCO3. Quels sont les trois 
précipités formés ? 


D Exercices sur l’ensemble 


du chapitre 8 


40. Le propane, un combustible couramment 


utilisé, brûle selon l'équation suivante: 
CaHa(o) * 5 O2(o) 
—+ 3 CO:(9) + 4 H)O() + Energie 


Dans certaines conditions, cette réaction 

peut atteindre l'équilibre, mais sa constante 
est très grande. Par exemple, à la température 
de la pièce, sa constante d'équilibre en 


fonction des pressions partielles est de 10125. 


a) Une fois l'équilibre atteint, la quantité 
de produits est-elle petite ou grande ? 
Expliquez votre réponse. 


b) Quel effet a une augmentation de la 
température sur la constante d'équilibre ? 
Expliquez votre réponse. 
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A1. 


En consultant les fiches signalétiques de deux 
acides, vous notez l'information suivante: 


QE CéH5COOH 
Acide fluorhydrique Acide benzoïque 
Liquide incolore Cristaux blancs 
K,:6,6 x 1074 Ke ID 
T'épulition: 105 Le T'ébulition: 200 


42. 


43. 


44. 


45. 
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Lequel de ces acides se dissociera le plus 
en solution aqueuse ? Expliquez votre 
réponse. 


La réaction suivante se produit lorsque Nadia 
met 196 mol de COCI, dans un ballon de 2 L, 
à une température de 250 °C: 


COCl (9) — CO) + Clo(a) 


Lorsque l'équilibre est atteint, Nadia note qu'il 
ne reste que 116 mol de COCI. Quelle est 
la constante d'équilibre de cette réaction ? 


L'acide nitreux est une substance associée 
à la pollution atmosphérique. Si on prépare 
une solution dont la concentration en acide 
nitreux est de 1,0 x 10-2 mol/L, quelles sont 
les concentrations de chaque substance 

à l'équilibre du système ci-dessous ? 

(La constante d'équilibre est de 7,2 x 10-4.) 


46. 


A7. 


48. 


49. 


L'acide hypochloreux (HCIO) est un puissant 
désinfectant. Quelle est la constante 

d'acidité de cette substance si, pour une 
solution de O,001 mol/L d'acide hypochloreux 
à l'équilibre, la concentration en ions CIO est 


de 5,47 x 10€ mol/L ? 
À 400 K, la constante d'équilibre de la 


réaction suivante est de 4: 


Br(9) + Cla(o) ne 2 BrCle 


Dans un contenant de 1 L, on place la même 

quantité de chacun des réactifs. À l'équilibre, 
on constate que la concentration de BrCl est 
de 0,02 mol/L. Quelle était la concentration 
des réactifs au début de l'expérience ? 


Le sulfate de baryum est peu soluble dans 
l'eau. Îl est d’ailleurs utilisé comme opacifiant 
en radiologie, car, même dans l'estomac, 

il demeure peu soluble. Pour obtenir 1 L d'une 
solution saturée de sulfate de baryum, quelle 
est la quantité, en grammes, que l'on doit 
dissoudre dans l'eau ? 


L'hydroxyde de potassium (KOH) est 

une base forte. Quelle masse de cette base 
est nécessaire afin de préparer 1,5 L d'une 
solution dont le pH sera de 11 ? 


HNO zou) * HO) + H30"(0)* NO2-() M Défi 


Les dépôts solides qui se forment autour du 
renvoi du lavabo ou du bain, qu'on appelle 
communément du tartre, sont principalement 
constitués de carbonate de calcium. La 
solubilité de ce composé diminue avec la 
température. C'est ce qui explique que la 
formation de tartre est largement favorisée 
dans les bouilloires ou les cafetières. La 
précipitation du carbonate de calcium est-elle 
endothermique ou exothermique ? Expliquez 
votre réponse. 


Dans un récipient de 4 L, Christophe introduit 
12 mol de diazote et 18 mol de dihydrogène. 
À l'équilibre, la concentration en ammoniac 
est de 0,6 mol/L. Quelle est la valeur de la 
constante d'équilibre de l'équation suivante ? 


N2(9) + 3 H2ç9 < 2 NH3() 


50. 


Au laboratoire, vous avez en votre possession 
quatre béchers, dont voici le contenu: 


Bécher À: 125 ml de Hi à 2,50 x 10-5 mol/L 
Bécher B: 250 ml de HOCI à 2,50 x 105 mol/L 


Bécher C:300 mi de C5HN à 
2,50 x 10° mol/L 

Bécher D: 250 ml de NaOH à 
2,50 x 105 mol/L 


La technicienne de laboratoire vous demande 
de disposer de chaque solution en la versant 
dans le contenant approprié selon son pH: 


Contenant 1: pH entre 1 et 6 
Contenant 2: pH entre 6 et 8 
Contenant 3: pH entre 9 et 14 


Dans quel contenant verserez-vous le contenu 
de chacun des béchers ? 
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x(e k PASSIONNÉE DE SCIENCE 
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La passion de la vérité 


Élève brillante, Christiane Ayotte entre au collège de Bois-de-Boulogne à 15 ans, 
et à l’Université de Montréal, à 17. En 1983, après avoir décroché son doctorat en 
chimie organique, elle se joint à l’équipe de l’Institut national de la recherche scien- 
tifique (INRS) pour un stage postdoctoral de deux ans en spectrométrie de masse. 


La même année, soit en 1983, un scandale se produit aux Jeux panaméricains de 
Caracas, au Venezuela: plusieurs athlètes, dont deux haltérophiles canadiens, sont 
disqualifiés pour cause de dopage. À la suite de cet événement, le Canada énonce 
sa toute première politique antidopage. On demande alors à 
Christiane Ayotte de travailler sur des outils de dépistage dans le 
laboratoire du contrôle de dopage de l’INRS. 


Depuis, à chaque année, Christiane Ayotte et son équipe effectuent 
des milliers d'analyses afin de s’assurer que des athlètes en prove- 
nance de partout dans le monde pratiquent leur sport sans prendre 
de drogues. En 1991, elle devient directrice du laboratoire, le seul au 
Canada qui soit agréé par l'Agence mondiale antidopage (AMA) et 
le deuxième au monde en ce qui concerne le volume d’échantillons 
analysés. Elle dirige aussi des étudiants à la maîtrise et au doctorat afin 
de mettre au point de nouvelles méthodes pour détecter les drogues. 


Une lutte de tous les instants 
La réputation que le laboratoire s’est bâtie avec le temps tient en grande partie à la «J'aime imaginer 


personnalité de sa directrice. Le combat contre le dopage n’est pas facile, car de , 
grosses sommes d’argent sont en jeu dans le domaine des sports. Ce qui pousse les molécules 
Christiane Ayotte à continuer, ce sont les encouragements qu’elle reçoit des athlètes et en trois 
des entraîneurs qui veulent que le sport reste «propre». dimensions 
Christiane Ayotte a fait partie de plusieurs comités internationaux sur les drogues dans ma tête 
dans le sport. Elle a reçu la Médaille d'honneur de 2006 de l’Association médicale . ! 
canadienne (AMC) pour son engagement social envers l’élimination du dopage dans Jai souvent 
les sports et pour sa contribution exceptionnelle à la promotion de la recherche l'impression 
antidopage. En 2010, elle a supervisé les opérations de dépistage de produits interdits | 
des Jeux olympiques et paralympiques d’hiver de Vancouver. de faire des 
puzzles.» 


Christiane Ayotte 
PRÉNOM Christiane 


NOM Ayotte 
LIEU DE NAISSANCE Montréal (Québec) 


LIEU DE TRAVAIL Laboratoire du contrôle de dopage, 
INRS-Institut Armand-Frappier, Montréal (Québec) 


FORMATION Doctorat en chimie organique 
(Université de Montréal) 


DOMAINE Biochimie 
DE SPÉCIALISATION 


RÉALISATION Mise au point d'une méthode de dépistage des métabolites 
urinaires des stéroïdes anabolisants 
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PASSIONNÉ DE SCIENCE 


Des découvertes électrisantes 


Après des études de chimie en Inde, où il est né, Ashok K. Vijh immigre au Canada. 
Il termine ses études en électrochimie, le domaine qui étudie les réactions chimiques en 
rapport avec les transferts électroniques, à l’Université d'Ottawa en 1966. Ashok Vijh 
est aujourd’hui reconnu comme l’un des principaux artisans de l’électrochimie 
contemporaine, aussi bien sur le plan de la théorie que sur celui des applications. 


Un esprit innovateur 


Maître de recherche à l’Institut de recherche en électricité du 
Ouébec (IREO), Ashok Vijh y mène des travaux depuis plus de 40 ans. 
Il se pose souvent des questions que nul avant lui n’avait considérées. 
Il aborde ainsi de nombreux phénomènes, comme l’électrolyse ou la 
corrosion, sous un angle nouveau. Il est important pour lui d'explorer 
l'intérêt pratique des résultats qu’il obtient, de façon que des tech- 
niciens, des ingénieurs ou des industriels puissent se les approprier et 
les développer à leur tour. 


En 1967, Ashok Vijh découvre que, contrairement à ce que l’on 
pense alors, les réactions de transfert de charge ne se produisent pas 
directement sur la surface métallique des électrodes, mais bien par 
l'intermédiaire d’un film qui résulte de l’interaction entre les métaux 
et les composantes des électrolytes en solution. Sa découverte 
débouche sur de nouvelles pistes de recherches appliquées, comme le 
stockage de l'énergie et les piles à combustible, l'amélioration de 
lélectrocatalyse, la stabilité électrochimique des matériaux, l’apprêt 
des surfaces des métaux, le contrôle des émissions polluantes et la 
détoxification des sols. 


En 1973, les résultats des travaux d’Ashok K. Vijh ayant mené à une nouvelle façon 
d’aborder l’électrochimie, il résume ses idées dans un ouvrage, Electrochemistry of l 
Metals and Semicondutors. Cet ouvrage est bien accueilli par la presse scientifique et est aussi 
elle lui vaut une notoriété internationale, qui ne se dément pas depuis. importante 


«La créativité 


en science 


qu'en poésie.» 
PRÉNOMS Ashok K. 

NOM Vih Ashok K. Vijh 
LIEU DE NAISSANCE Penjab (Inde) 


LIEU DE TRAVAIL Institut de recherche en électricité (IREQ) du Québec, 
Varennes 


FORMATION Doctorat en électrochimie 
(Université d'Ottawa) 


DOMAINE Électrochimie 
DE SPÉCIALISATION 


RÉALISATION Découvertes sur les réactions aux électrodes menant à 
l'amélioration des procédés d'électrolyse et des réactions 
électrochimiques 
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Éclats de verre, empreintes, mégots de cigarettes, résidus de fibres, traces 
de peinture ou d’essence, gouttes de sang ou de salive font partie des 
indices pouvant être prélevés, puis analysés par des experts en sciences 
judiciaires pour mener une enquête. Leur mission ? Découvrir les causes 


et les circonstances d’une mort suspecte ou encore d’un acte criminel. 


Dans les pages qui suivent, Vous verrez comment la chimie contribue à 
Panalyse de preuves prélevées sur une scène de crime ou sur le lieu d’un 
accident. Soyez vigilants et relevez bien tous les indices, car vous aurez 


peut-être l’occasion de plonger, vous aussi, au cœur d’une enquête. 
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Surtout, ne touchez à rien | 


Vers 21 h 18, dimanche soir, Simon Belhumeur, le concierge d'un immeuble situé à 
Longueuil, compose le 911. Un détecteur de fumée s'est déclenché dans le corridor du 
3° étage, juste en face de l'appartement 306. M. Belhumeur a longuement frappé à la 
porte de cet appartement, mais personne n'a répondu. Les pompiers sont les premiers à 
arriver sur les lieux. À 21h25, ils enfoncent la porte du «un et demi» où ils découvrent un 
corps sans vie. Une forte odeur de soufre flotte dans tout l'appartement. Sur la cuisinière, 
des œufs sont complètement calcinés au fond d'une casserole. 


«Surtout, ne touchez à rien l», avertit l'officier responsable des pompiers. || sait en effet 
que ses collègues, en se déplaçant dans l'appartement, pourraient «contaminer» les 
traces qui permettront peut-être de découvrir ce qui s'est passé ici. Par mesure préven- 
tive, l'officier demande également aux pompiers de couper sur-le-champ l'arrivée de gaz 
de l'immeuble et d'évacuer tous les occupants de l'édifice. || avise du même coup son 
équipe que le service de police et le coroner sont en route. 
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LA CHIMIE MÈNE L'ENQUÊTE 


À 22h10, une équipe d'experts entre en scène pour prélever l'ensemble des indices qui 
permettront d'expliquer les causes et les circonstances de ce drame. 


Très tôt le lendemain matin, le corps de l'individu retrouvé dans l'appartement 306, ainsi 
que les indices prélevés sur les lieux par les experts sont acheminés au Laboratoire de 
sciences judiciaires et de médecine légale (LSJML) de Montréal. Le LSJML est l'un des 
plus anciens et des plus prestigieux laboratoires d'investigation médicolégale en 
Amérique du Nord. 


C'est maintenant au tour des enquêteurs et des spécialistes en sciences judiciaires 


(ex.: médecins, chimistes, biochimistes, généticiens, ingénieurs, toxicologues, spécia- 
listes en criminalistique, etc.) de procéder à l'analyse non seulement du corps de la vic- 
time, mais aussi de tous les prélèvements recueillis sur les lieux. 


Leur mission ? Déterminer ce qui s'est réellement passé dans l'appartement 306. S'agit- 
il d'un simple accident, d'une mort naturelle ou d'un crime ? De quelle façon les différents 
experts parviendront-ils à résoudre cette énigme ? C'est ce que vous allez découvrir en 
poussant les portes des divers départements d'un laboratoire de sciences judiciaires et 
de médecine légale. 


LA CHIMIE MÈNE L'ENQUÊTE 


INDICES ET 
PRÉLEVEMENTS 
1. Corps 
2. Lampe sur le sol 


3. Poussière sur 
le sofa 


4. Pied cassé de 


latable à café 
5. Verre vide 
6. Gouttes de sang 
7. Liquide sur le tapis 


8. Verre et éclats 
de verre 


9. Télécommande 
10. Poussière sur 
le tapis 
11. Poils du chat 
12. Trou dans le mur 
13. Médicaments 


14. Poignées du 
réfrigérateur 


15. Boutons de 
commande de 
la cuisinière 

16. Casserole 

17. Robinets 

18. Porte 


19. Table, ustensiles 
et assiettes 


Les sciences judiciaires : 
un travail d'équipe 


Pour procéder à l'examen et à l'analyse d'un corps et des divers prélèvements retrouvés 
sur les lieux d'une mort suspecte, les services policiers font habituellement appel à des 
experts scientifiques qui travaillent dans les domaines de recherche et d'expertise suivants: 


Lors d'une autopsie, on prélève des échantillons d'origine biologique, par exemple, 
du sang, de l'urine ou du liquide intraoculaire (dans les yeux), des échantillons 
de tissus d'organe, ou encore, du contenu gastrique (dans l'estomac) de la victime. 
Tous ces prélèvements sont ensuite envoyés dans d'autres départements pour 
y être analysés. 


m la médecine légale; m la chimie des matériaux: 
m la biologie; m |a chimie des incendies et des explosions; 
m la toxicologie: m la criminalistique (marques et empreintes, 


balistique et documents). 


Le département de médecine légale 


Les différents experts du département de médecine légale doivent généralement répondre 
à des questions telles que les suivantes : À quand remonte la mort de la personne ? 
Présente-t-elle des signes d'empoisonnement ? A-t-elle été victime d'un arrêt car- 
diaque ? Les marques ou les blessures sur son corps sont-elles à l'origine du décès ? 
La personne a-t-elle mis fin à ses jours elle-même ? A-t-elle été assassinée ? 
La médecine légale regroupe plusieurs spécialistes: les pathologistes, les entomolo- 
gistes, les odontologistes et les anthropologues. 


L'autopsie 

C'est sous la supervision d'un médecin pathologiste que se pratiquent les autopsies. 
L'autopsie du corps d'une victime permet de déterminer certaines des causes et des cir- 
constances entourant une mort suspecte. Dans certains cas, l'autopsie permet aussi de 
procéder à l'identification de la personne décédée, par exemple, en relevant des marques 
distinctives (ex.: tatouages, cicatrices, dentition, etc.) sur le corps de la personne ou en 
procédant à des prélèvements qui seront ensuite analysés par les départements de bio- 
logie et de toxicologie (voir les pages 274 à 276). 


Lors de l'autopsie d'un corps, les patho- 
logistes procèdent à l'examen approfondi 
des organes internes et externes de la 
victime afin de découvrir d'éventuelles 
traces de traumatismes. Îls portent une 
attention toute particulière aux traces 
pouvant se retrouver sur le corps, mais 
aussi sur les vêtements ou les objets se 
trouvant sur la victime, par exemple, des 
morceaux de verre, des fibres, des 
cheveux (qui pourraient être ceux d'un 
agresseur) ou toutes autres traces de 
substances où de matériaux pouvant 
être jugées suspectes. Ces traces sont 
souvent déterminantes pour recon- 
stituer le déroulement des événements 
qui ont pu causer la mort d'un individu. 
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L'entomologie judiciaire 

Les entomologistes, des spécialistes des insectes, 
peuvent estimer à quel moment le décès d'une 
personne est survenu, par exemple, s'il remonte 
à plusieurs jours, à plusieurs semaines ou même 
à plusieurs mois. C'est en faisant l'examen des 
insectes, de leurs œufs ou de leurs larves, qu'ils 
prélèvent sur un corps en putréfaction où à 
l'intérieur d'un corps, que les entomologistes 
peuvent estimer le moment auquel remonte la 
mort d'un individu. 


L'odontologie judiciaire 

Lorsque l'identité d'une personne décédée est 
inconnue, on peut faire appel à l'odontologiste 
pour comparer la dentition de la victime à dif- 
férents dossiers dentaires. En l'absence de 
dossiers dentaires, il est aussi possible d'analyser 
la dentition ou la composition chimique des 
dents pour dresser un profil de la personne 
décédée. Ces analyses permettent de détermi- 
ner l'âge, l'ethnie, le sexe, la condition socio- 
économique, certaines habitudes alimentaires 
de la personne où encore, si cette personne était 
gauchère ou droitière. S'il y a des traces de mor- 
sures d'origine animale ou humaine sur le corps 
d'une victime, sur celui d'un suspect, ou même 
sur un objet, il revient aussi à l'odontologiste de 
les caractériser. 


L'anthropologie judiciaire 

Lorsque des ossements sont découverts, on fait 
appel aux anthropologues judiciaires. Ces spé- 
cialistes ont pour rôle de procéder à l'étude 
approfondie des ossements afin d'identifier ou 
de tracer le profil de la personne décédée 
(ex.: son âge, son sexe, sa taille, sa masse, etc.). 
ls peuvent aussi déterminer la cause d'un décès 
par l'examen des traces de traumatismes pré- 
sentes sur les os d'une victime. Quant à l'analyse 
de la composition chimique des os, elle permet 
notamment de relever d'éventuelles traces de 
substances toxiques, comme des poisons ou des 
drogues. De façon exceptionnelle, l'anthropo- 
logue peut aussi faire réaliser une reconstitution 
faciale d'une victime. 


Selon les indices présents dans l'illustration des 
pages 270 et 271, à quels domaines d’expertise 
de la médecine légale pourriez-vous faire appel 
lors de l’enquête ? Expliquez vos réponses. 
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L'entomologiste examine les cohortes d'insectes nécrophages et nécrophiles 
qui ont été prélevées sur un corps en décomposition. Les insectes de la 
première cohorte sont habituellement des mouches. 


La comparaison de radiographies dentaires est l'une des techniques utilisées 
par l'odontologiste judiciaire. 


La reconstitution faciale en argile, ou par ordinateur, est l'une des techniques 
utilisées par les anthropologues. 
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L'analyse des divers échantillons d'origine biologique, comme le sang, la salive ou le 
contenu gastrique, relève des secteurs de la biologie et de la toxicologie. Ces échan- 
tillons sont généralement prélevés sur les lieux de l'événement ou lors de l'autopsie. 
ls peuvent avoir été recueillis sur des objets ou sur des surfaces comme du verre, un mur, 
le sol, un meuble, une lettre ou un mégot de cigarette. Leur analyse permet notamment 
d'établir le profil génétique d'un individu (test d'ADN) et de détecter des taux anorma- 
lement élevés de certaines substances comme des poisons ou des drogues. 


Dans certains cas, les experts doivent se déplacer sur les lieux de l'événement afin d'y 
observer certains détails supplémentaires. Par exemple, l'analyse de la dispersion et de 
la grosseur des gouttes de sang sur les lieux d'un événement peut révéler les circons- 
tances dans lesquelles s'est produit un accident ou un crime. 


La biologie judiciaire 

L'expertise en biologie judiciaire est assurée par des biologistes et des biochimistes dont 
le rôle est d'analyser les divers prélèvements d'origine biologique. En plus des analyses 
traditionnelles de sang, de salive, de sperme, de poils et de cheveux, ces experts se spé- 
cialisent également en biologie moléculaire, notamment dans l'analyse comparative des 
profils génétiques de victimes ou de suspects. La méthode d'analyse habituellement 
utilisée pour obtenir un profil génétique est l'électrophorèse (voir la page 285). 


Un biochimiste recueille un échantillon de sang sur un pantalon pour effectuer des analyses. En avant-plan 
de cette photo, on distingue plusieurs radiogrammes qui montrent les résultats d'analyses d'échantillons d'ADN 
par électrophorèse. 
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Ce type d'analyse comparative vise à établir des liens entre une victime, une personne 
suspecte, ou encore, des traces d'origine biologique prélevées sur les lieux où se sont 
déroulés les événements. 
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La toxicologie judiciaire 


Les spécialistes en toxicologie judiciaire recherchent la présence de poisons, de drogues 
et d'autres substances dans le sang ou dans d'autres types de prélèvements d'origine 
biologique, comme le liquide intraoculaire ou les liquides gastriques. Les toxicologues 
identifient aussi les substances suspectes ou potentiellement toxiques qui ont été trou- 
vées sur les lieux d'un événement. 


Un poison est une substance qui provoque une dysfonction de l'organisme due à une 
réaction chimique. Généralement, en toxicologie, on utilise le terme «poison» pour dési- 
gner les substances toxiques qui agissent à faible dose. 


La toxicité d'un poison est exprimée par la dose létale (DL5o), qui correspond à la quan- 
tité de poison nécessaire pour causer la mort de 50 % des individus. Le tableau ci-dessous 
montre les quatre classes de poisons fréquemment rencontrées en toxicologie. 


LES PRINCIPALES CLASSES DE POISONS 


Selon les indices 
présents dans 
Pillustration des 
pages 270 et 271, 
quels prélèvements 
effectués dans 
Pappartement 306 
pourraient être ana- 
lysés en biologie ? 
Précisez les numéros 
de ces prélèvements, 
puis expliquez 
Vos réponses. 


Ce schéma montre, de 
façon simplifiée, comment 
des résultats d'analyses 
d'échantillons d'ADN 
peuvent être comparés 
afin d'établir un lien entre 
une trace prélevée sur 
une scène de crime et 

des suspects. 


EE EE 


bloquant certaines fonctions motrices, comme 
le fonctionnement du cœur. 


Les neurotoxiques Ces poisons agissent sur l'influx nerveux en - Le curare 
provoquant un relâchement musculaire ou en - Certains insecticides 


Les inhibiteurs de production | Ces poisons bloquent les processus énergétiques 
d'adénosine triphosphate de la cellule en empêchant l'ATP de fournir 
(ATP) l'énergie nécessaire aux réactions chimiques 
dans la cellule. 


Le cyanure de potassium (KCN) 
Certains insecticides 
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Les inhibiteurs de la Ces poisons provoquent la paralysie musculaire - Le chlorure de potassium (KCI) 
fonction musculaire et l'arrêt cardiaque. 
Les poisons cumulatifs Ces poisons agissent lentement par - Le plomb (Pb) 
bioaccumulation. - Le mercure (Hg) 
- Le benzène (C£H4) 


Certains poisons peuvent entrer en compétition avec une ou des substances essentielles 
au bon fonctionnement du corps. C'est le cas, par exemple, du monoxyde de carbone 
(CO), un poison qui cause l'asphyxie lorsqu'il prend la place du dioxygène (O;) dans 
l'hémoglobine sanguine. D'autres poisons, appelés «précurseurs», ne deviennent toxiques 
qu'une fois qu'ils ont réagi chimiquement avec d'autres molécules dans le corps. 


Quant aux drogues, au sens large du terme, ce sont des substances naturelles ou synthé- 
tiques qui agissent sur le système nerveux central. Elles sont potentiellement nocives, 
voire mortelles, notamment dans le cas d'une surdose où dans celui d'effets croisés dus 
à l'absorption de plusieurs substances en même temps. Le tableau ci-dessous montre 
trois grandes catégories de drogues et leurs effets sur le système nerveux humain. 


TROIS GRANDES CATÉGORIES DE DROGUES 


Les dépresseurs Ces drogues entraînent temporairement une - Alcool 
sensation de détente ou de bien-être et sont - Médicaments tranquillisants et somnifères 
souvent associées à une perte d'inhibition. - Opiacés (ex.: héroïne, codéine, morphine, etc.) 
Les stimulants Ces drogues entraînent temporairement un état - Nicotine (tabac) 
d'éveil et d'excitation qui masque la fatigue. - Caféine 
Leur effet est souvent suivi d'un état d'épuisement | - Cocaïne et crack 
et de dépression. - Amphétamines, ecstasy (MDMA) et GHB 


- Médicaments stimulants 


Les hallucinogènes 
(ou perturbateurs) 


Selon les indices présents dans 
Pillustration des pages 270 et 271, 
quels prélèvements effectués dans 
l'appartement 306 pourraient être 

analysés en toxicologie ? Précisez 
les numéros de ces prélèvements, 
puis expliquez vos réponses. 


Ces drogues provoquent une confusion des sens, | - Cannabis 
Produits volatils (colles et solvants) 
Kétamine, LSD 


Champignons hallucinogènes 


ce qui entraîne notamment une sensibilité 
exacerbée aux couleurs et aux sons. 


E Les toxicologues doivent également vérifier la présence de drogues 


mortelles. 


TROIS EXEMPLES DE DROGUES DE SYNTHÈSE ILLÉGALES 


de synthèse illégales dans certains prélèvements. Ces drogues de 
synthèse peuvent renfermer des concentrations très variables de 
diverses catégories de drogues (surtout des stimulants) et d'autres 
substances aux effets imprévisibles sur le système nerveux. Généra- 
lement sous forme de comprimés multicolores d'allure inoffensive, ces 
drogues n'en sont pas moins extrêmement dangereuses ou même 


Méthamphétamine et caféine Méthylènedioxyméthamphétamine 
La méthamphétamine peut provoquer (MDMA) 
la rupture de vaisseaux sanguins dans Le MDMA provoque une hyperthermie qui, 
le cerveau, une défaillance cardiaque, conjuguée à la hausse de la tension artérielle 
une hyperthermie (très forte fièvre), et de la fréquence cardiaque, peut entraîner 
des convulsions ou un coma. Certains des convulsions, une insuffisance rénale ou 
comportements violents ou suicidaires liés à cardiaque, ou encore un accident vasculaire 
son utilisation peuvent entraîner la mort. cérébral pouvant entraîner la mort. 


Benzylpipérazine (BZP), 
trifluorométhylphénylpipérazine (TFMPP) 
et caféine 


Le BZP et le TFMPP peuvent entraîner 
diverses réactions semblables à celles des 
amphétamines: élévation de la température 
corporelle; augmentation de la pression 
artérielle; dilatation des pupilles; paranoïa. 


Adapté de: Santé-Canada, Rapport d'analyse des drogues de synthèse saisies au Québec (2007-2008) [en ligne]. (Consulté le 9 février 2010.) 
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Les spécialistes du département de chimie des matériaux font l'analyse comparative de 
divers matériaux (dans 90 % des cas). Ils procèdent également à la reconstitution 


d'objets et à l'identification de différentes substances. 


Ces spécialistes comparent les propriétés chimiques et physiques des divers types de 
matériaux prélevés sur la scène d'une mort suspecte ou sur les lieux d'un accident. En 
comparant différents prélèvements, ils peuvent, par exemple, déterminer si des éclats de 
verre appartiennent à un seul et même objet ou reconstituer un objet à partir de ses frag- 


ments. Îls peuvent aussi déterminer si des traces 
présentes sur un objet proviennent d'un autre objet 
en examinant, entre autres, des marques de pein- 
ture laissées par un choc. De plus, ces spécialistes 
séparent, caractérisent et identifient toutes sortes 
de substances, en déterminant notamment leur 
composition chimique. 


Les matériaux qu'ils analysent sont principalement 
le verre, les métaux et les alliages, les polymères, 
comme les peintures, les plastiques et les fibres, ainsi 
que le béton et les échantillons de sol. Les pages 
278 et 279 présentent les principales caractéris- 
tiques des matériaux analysés par le département 
de chimie des matériaux. 


Ilexiste plusieurs façons de caractériser et de com- 
parer des matériaux pour déterminer si un morceau 
d'objet, par exemple un éclat de verre ou de pein- 
ture, une trace au sol ou sur un vêtement, ou même 


Les chimistes analysent la composition minérale et organique d'un sol 
de manière à faire des liens entre un lieu et un échantillon de sol prélevé, 
par exemple, sous la semelle d'une chaussure. 


des poussières, proviennent d'un objet ou d'un lieu en particulier. Les outils d'observation 
et d'analyse utilisés par les chimistes sont principalement: des microscopes, des appa- 
reils de mesure de l'indice de réfraction du verre, des appareils d'analyse de couleur par 
spectrophotométrie ou par spectroscopie (voir les pages 283 à 285). 


Pour connaître l'origine 
d'une trace de peinture, 
les chimistes ont recours 
à des échantillons et 

à des bases de données 
de peintures industrielles 
semblables à celles 
utilisées, par exemple, 
dans l'industrie 

h automobile. 
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LES PRINCIPAUX MATÉRIAUX ANALYSÉS EN CHIMIE 


We: 


Le verre 


DESCRIPTION 

Le verre est un matériau dur, cassant et transparent, 
dont le principal composé est le dioxyde 

de silicium (SiO;) provenant du sable de silice. 
Puisqu'il est peu réactif, c'est un matériau idéal 
pour fabriquer différents contenants. 

Il est aussi utilisé en optique pour fabriquer 

les lentilles et les verres de lunettes. 


CARACTÉRISATION 

Pour caractériser le verre, on peut déterminer 
sa composition chimique, son épaisseur, 

sa teinte, son indice de réfraction et la façon 
dont il a pu être brisé. 


L'analyse comparative d'éclats de verre permet d'établir des liens 
entre divers prélèvements, ou même de reconstituer un objet. 


Les métaux et les alliages 


DESCRIPTION 
Plusieurs objets usuels sont composés de métaux, comme le fer, 
l'aluminium, le chrome, le zinc, le nickel ou l'or. 


Certains sont faits d’alliages, comme le bronze (alliage 
de cuivre et d'étain), l'acier (alliage de fer et de carbone) 
ou le laiton (alliage de cuivre et de zinc). 


CARACTÉRISATION 

Pour caractériser une pièce métallique, on peut déterminer 
sa teinte, son lustre, sa composition chimique ou les marques 
laissées par un autre objet. 


L'examen microscopique de la lame d'un couteau peut mettre en 
évidence certaines marques ou traces d'origine biologique en lien 
avec un événement. 


Les peintures 


DESCRIPTION 

La peinture est un polymère généralement constitué 

de quatre types de substances: 

- les pigments, qui donnent la couleur et le degré d'opacité; 
- les liants(ex.: acrylique, alkyde, uréthane, époxy, etc..), 
quiassurent une répartition homogène entre les différents 
constituants et qui définissent la brillance, 

la résistance et la durabilité; 

- les solvants, qui permettent la mise en solution 

des différents constituants; 


- les additifs, qui ajoutent des propriétés particulières, 
telles que la protection aux rayons UV, aux moisissures, etc. 


La peinture est l'un des domaines les plus complexes 
CARACTÉRISATION  delachimie industrielle, puisque les types de peintures 
Pour caractériser une peinture, on peut déterminer sont très diversifiés. 
sa composition chimique et sa teinte 
en les comparant à des bases de données. 
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….  Fibfes de coton Fibres de rayonne 


Les fibres | 


DESCRIPTION 


Ces vues microscopiques de 
fibres naturelles et artificielles 
permettent de comparer des 
échantillons prélevés sur les lieux 
d'un accident ou d'un crime 

avec ceux prélevés, par exemple, 
sur les vêtements d'une 
personne suspecte. 


Les fibres sont des polymères d'origine naturelle (laine, coton), artificielle 


(rayonne, viscose) ou synthétique (élasthanne, polyester, nylon), 
qu'on trouve dans divers matériaux, notamment les textiles. 


Elles entrent dans la fabrication d'une multitude d'objets, comme 
les vêtements, le recouvrement de meubles, les tapis, les cordages, etc. 


CARACTÉRISATION 


Pour caractériser une fibre, on peut déterminer sa composition chimique, 
sa forme, son diamètre, sa coloration et son lustre. 


Les échantillons de béton et de sol 


Le béton est un matériau composite formé d'un mélange 
de différents minéraux, d'une substance liante et, parfois, de fibres. 


Le sol est un mélange hétérogène constitué de minéraux 


DESCRIPTION 


et de substances organiques en décomposition. Cette vue microscopique d'un prélèvement 


Pour caractériser un échantillon de béton ou de sol, même lorsqu'il 
s'agit simplement de poussières, on détermine principalement 
sa composition chimique. 


Cette vue microscopique d'un échantillon de plastique 
met en évidence différentes couches de polymères, 
notamment du polyéthylène et du nylon. 


de poussière permet de constater la présence 
de fibres et d'un fragment de peau humaine. 

Les différentes substances présentes pourraient 
être comparées à d'autres échantillons pour 

en découvrir l'origine. 


CARACTÉRISATION 


Les plastiques 


DESCRIPTION 

Les plastiques sont constitués de différents polymères, généralement 
obtenus à partir de combustibles fossiles ou de polymères recyclés. 
On y ajoute diverses substances afin d'obtenir les propriétés désirées. 


Le plastique est le matériau le plus utilisé en fabrication 
technologique; on le trouve partout et sous d'innombrables formes. 
Il existe deux catégories de plastiques: les thermoplastiques et 

les thermodurcissables. 


CARACTÉRISATION O 
Pour caractériser un plastique, Selon les indices présents dans 
on peut déterminer sa nature Pillustration des pages 270 


(composition chimique et et 271, quels prélèvements 
à Te ; effectués dans l’appartement 
polymère utilisé), sa coloration, 306 ns ; 
us re pourraient être analysés 
son degré d'opacité et son par le département de 
lustre. chimie des matériaux ? 
Précisez les numéros de ces 
prélèvements, puis expliquez 
Vos réponses. 
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Les experts en incendies et en explosions établissent l'origine et la cause d'un sinistre. 
Lors de l'inspection des lieux du sinistre, ils recherchent des traces qui leur permettront 
de déterminer l'origine accidentelle ou criminelle de l'événement, ou si celui-ci est dû à 
une négligence. Les traces susceptibles de constituer des indices sont les suies, les cen- 
dres, les gaz, les substances volatiles (alcools ou solvants), ainsi que les résidus de com- 
bustibles, tels le butane, le propane, le méthane, l'essence ou le kérosène. 


À la page 270, pourquoi l'officier 
demande-t-il à son équipe de pompiers 
de faire immédiatement évacuer 
immeuble ? Expliquez votre réponse 
en vous basant sur les propriétés 
chimiques des gaz et les facteurs 
influençant les vitesses de réaction. 


Selon les indices présents dans 
Pillustration des pages 270 et 271, 
quels prélèvements effectués dans 
Pappartement 306 pourraient être 

analysés par le département de chimie 
des incendies et des explosions ? 
Précisez les numéros de ces 
prélèvements, puis expliquez 

Vos réponses. 


Les causes d'un incendie peuvent être très variées. Par exemple, les 
incendies accidentels sont généralement liés au mauvais fonctionne- 
ment d'un système de chauffage ou d'un système électrique. Les incen- 
dies dus à la négligence humaine peuvent être causés, par exemple, 
par des feux de cuisinières ou des mégots de cigarettes mal éteints. 
Ceux d'origine criminellecomportent souvent des traces d'accélérant 
(substance combustible). 


Un explosif est une substance ou un mélange de substances qui 
réagit de manière fulgurante, entraînant la libération rapide d'une très 
grande quantité de chaleur et, souvent, d'un grand volume de gaz. 
L'onde de choc produite par une explosion peut être extrêmement 
puissante. 


La plupart des explosions d'origine accidentelle surviennent lorsque 
des substances explosives (ex.: vapeurs de combustible ou de pro- 
duits volatils industriels, bonbonnes de gaz sous pression, engrais, 
etc.) se trouvent en présence d'une étincelle ou d'une source de 
chaleur suffisante pour atteindre la température d'ignition. 


À Montréal, en juin 1998, une violente explosion provoquée par la rupture d'une conduite de gaz a détruit 
l'Accueil Bonneau, un refuge pour les personnes itinérantes. Après un sinistre ou une explosion, la recherche 
d'indices peut être une tâche particulièrement complexe. 
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Les marques et les empreintes 


Les experts en criminalistique procèdent à l'analyse des empreintes digitales et de toutes 
autres marques (ex.: de chaussure, de pneu, d'outil, etc.) pouvant être prélevées sur la 


scène d'un événement. 


Un expert compare des empreintes de chaussures La numérisation d'une empreinte digitale permet de comparer une empreinte 
à celles prélevées sur les lieux d’un crime. à celles qui figurent dans des banques de données de personnes disparues 
ou suspectes. 


Comme la forme distinctive des empreintes digitales d'une personne est unique, elle 
permet aux experts d'identifier un individu avec précision. Les empreintes peuvent être 
prélevées sur toutes sortes de surfaces, y compris sur du papier ou sur un vêtement, et 
ce, plusieurs mois après qu'une personne y ait touché. C'est la présence de lipides et 
d'acides aminés, dans la sueur qui recouvre en permanence la peau des doigts, qui 


explique la persistance des empreintes digitales 
sur les surfaces. Les empreintes peuvent être 
prélevées à l'aide de techniques diverses: par 
l'application d'une poudre de graphite, par un 
rayonnement ultraviolet ou une lumière pola- 
risée, ou par une réaction chimique en présence 
d'un gaz. 


La balistique 


Les experts en balistique doivent établir un lien 
entre une arme et des indices présents dans un 
lieu, qu'il s'agisse de cartouches, de balles, de 
trous où de résidus de tirs. Ces experts peuvent 
reconstituer les paramètres d'un tir d'arme à feu 
en déterminant son angle, sa distance et sa tra- 
jectoire. En ce sens, l'examen de la dispersion des 
résidus de poudre sur une personne, sur des objets 
ou sur des surfaces peut être très révélateur. 


Lors d'un tir d'arme à feu, les résidus de poudre se dispersent dans 
l'environnement. Leur examen permet de déterminer la distance d’un tir ou 
d'identifier les personnes présentes, en raison des traces de poudre laissées 
sur leurs mains ou sur leurs vêtements. 
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Chaque arme à feu laisse des rayures caractéristiques sur les balles. Dans certaines 
enquêtes, il est parfois nécessaire de vérifier la « signature » laissée par le canon d'une 
arme sur une balle au moment d'un tir. || peut être également utile de caractériser la com- 
position chimique des métaux constituant les balles et les résidus de tir Ces éléments 
fournissent en effet de l'information sur la distance de tir, le type de projectile utilisé et le 
type d'arme employé. 


La comparaison au 
microscope des stries 
présentes à la surface de 
deux balles permet de 
déterminer si ces balles 
ont été tirées par la même 
arme à feu. 


Selon les indices présents dans 
Pillustration des pages 270 et 271, 
quels prélèvements de l’appartement 
306 pourraient être analysés 

en criminalistique ? Précisez 

les numéros de ces prélèvements, 
puis expliquez vos réponses. 


Les documents 


Les spécialistes et experts en documents examinent et analysent des 
documents, comme des lettres, des testaments, des devises (billets de 
banques), des billets de loteries ou des signatures, dans le but d'établir leur 
authenticité. 


Ces spécialistes peuvent faire des analyses comparatives de documents 
dactylographiés ou de manuscrits, et faire appel à des analyses chimiques 


pour comparer la composition des encres ou des papiers, notamment à l'aide de la 
chromatographie en couche mince (CCM) (voir à la page 284), 


Les multiples constituants d’une encre noire 
P 


sont révélés par une chromatographie 


en couche mince (CCM). 


L'examen des hologrammes d'un passeport, à l'aide de rayons ultraviolets, permet de vérifier 
s'il a été contrefait. 
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Au cœur d'un laboratoire 


Dans les laboratoires de sciences judiciaires, on utilise des méthodes d'analyse souvent 
très sophistiquées. Parmi les méthodes d'analyse les plus utilisées, on trouve: 


m les examens macroscopiques et microscopiques, qui permettent de rechercher des 
traces ou de les comparer: 


m les techniques qui permettent de séparer et d'analyser des substances: 
- la chromatographie et la spectrométrie: 
- l'électrophorèse; 
- la spectrophotométrie. 


_________Les examens macroscopiques et microscopiques 


L'examen macroscopique et microscopique d'un prélèvement a pour but de rechercher 
un transfert de matière sous la forme de morceaux, de fragments, de dépôts étrangers, 
etc. || permet également de reconstituer une pièce brisée ou de détecter certaines 
marques caractéristiques, comme celles laissées lors d'une entrée par effraction. Ce 
type d'examen peut se faire d'abord à l'œil nu, puis à l'aide de divers types de micro- 
scopes. 


L'un des examens microscopiques auquel les chimistes ont recours consiste à comparer 
des éclats de verre en mesurant leur indice de réfraction. Pour ce faire, on immerge les 
fragments de verre dans une huile dont l'indice de réfraction varie selon la température. 
Lorsque les éclats de verre semblent «disparaître» dans l'huile, cela signifie que leur 
indice de réfraction équivaut à celui de l'huile. Cette technique permet de caractériser 
des échantillons aussi petits que 50 um (voir les photos suivantes). 
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Ces vues microscopiques 
d'éclats de verre, dans 

un appareil de mesure 

de l'indice de réfraction 
du verre, permettent de 
constater que l'indice de 
réfraction des éclats 
correspond à celui de 


l'huile chauffée à 97 °C. 


ND 
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La chromatographie et la spectrométrie 


La chromatographie est une technique qui permet la séparation d'un mélange contenant 
plusieurs molécules plus ou moins complexes. Généralement, la chromatographie est 
suivie d'une spectrométrie qui permet de caractériser la plupart des molécules qui ont 
été séparées. C'est pour cette raison que les appareils servant à réaliser une chromato- 
graphie, les chromatographes, sont souvent couplés à un spectromètre de masse. 


Divers types de chromatographies ou de spectroscopies peuvent être effectués, selon la 
nature des substances à analyser. 


LES PRINCIPALES TECHNIQUES D'ANALYSES 
EN CHROMATOGRAPHIE ET EN SPECTROSCOPIE 


La chromatographie en couche mince (CCM) 


Dans ce type de chromatographie, le mélange à analyser est déposé sur un support solide, 
par exemple, une plaque de verre enduite de gel de silice ou d'oxyde d'aluminium. La plaque | 
est ensuite déposée dans un contenant dans lequel on trouve un liquide, qu'on appelle «phase 
mobile». En migrant le long de la plaque, ce liquide sépare les multiples constituants 
du mélange (voir la photo à la page 282). 


La chromatographie en phase gazeuse (CG) 


Dans ce type de chromatographie, le mélange à analyser est vaporisé à l'entrée d'une colonne 
qui renferme une substance solide ou liquide, appelée «phase stationnaire». Le mélange | 
vaporisé est transporté à travers la phase stationnaire par un gaz porteur, par exemple, 

de l'hélium, du diazote ou de l'air comprimé. Un détecteur évalue la quantité de chacun 

des constituants du mélange et les transpose en signal électrique qui formera un pic en 

fonction de l'intensité de chacun. L'ensemble des pics constitue un chromatogramme. 


La chromatographie en phase liquide (CL) 


Le principe de fonctionnement d'un chromatographe en phase liquide (CL) est sensiblement 
le même que celui en phase gazeuse, mais comme son nom l'indique, sa principale différence 
réside dans la phase du fluide porteur, qui est un liquide au lieu d'un gaz. 


La spectrométrie de masse (SM) 


Le spectromètre de masse sépare une molécule en ions, qui sont eux-mêmes séparés selon 
le rapport de leur masse à leur charge. Un détecteur transforme les ions détectés en signal 
électrique. On obtient ainsi un spectre de masse dont les bandes permettent d'identifier 
une molécule. 


L'infrarouge à transformée de Fourier (IRTF) 


Cette technique de spectroscopie consiste à identifier un composé organique par l'analyse 
des liens chimiques qui le composent. En effet, lorsqu'une molécule est excitée par un courant 
électrique, elle émet divers niveaux d'énergie (longueurs d'onde) selon que ses liaisons 
covalentes sont simples, doubles ou triples. On analyse la nature et l'abondance de ces liaisons 
pour établir la composition de la molécule. 
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L'électrophorèse est une technique de séparation des molécules, en particulier des pro- 
téines, qui s'effectue sous l'effet d'un champ électrique. Cette technique est donc parti- 
culièrement utile pour analyser des protéines et l'ADN présents dans des prélèvements 
d'origine biologique. 


Tout d'abord, grâce à une technique nommée «amplification en chaîne par polymérase», 
couramment appelée «PCR», on multiplie certains segments d'ADN. Ces segments sont 
ensuite séparés selon leur longueur par électrophorèse (voir la photo de gauche ci- 
dessous). Cette méthode d'analyse est très précise, puisqu'elle permet de détecter 
l'ADN dans de très petits échantillons, de l'ordre du nanogramme, et d'obtenir des résul- 
tats dans des délais relativement courts (voir la photo de droite ci-dessous). 


Les tubes très minces de l'appareil qui permet l'électrophorèse séparent les segments L'électrophorèse permet d'obtenir un radiogramme 
d'ADN. qui donne une«image» du profil génétique. 


La spectrophotométrie permet notamment d'analyser 
les différentes couleurs d'un échantillon, par exemple, un | 
échantillon de peinture ou encore de fibres. Le spectro- 
photomètre projette sur l'échantillon des rayonnements 
de diverses intensités (longueurs d'onde). Selon les dif- 
férentes longueurs d'onde absorbées par l'échantillon, 
on peut déterminer sa couleur ou son degré d'absorp- 
tion lumineuse. 


Un spectrophotomètre permet d'analyser des 
échantillons de peintures dissoutes en solution 
afin de déterminer leur couleur avec précision. 
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À vous de jouer 


Lorsque des personnes décèdent de manière suspecte, ou que les causes de leur mort 
sont inconnues, les coroners sont responsables de l'ensemble des analyses liées aux 
enquêtes. Comme tous les scientifiques du laboratoire, les coroners doivent faire preuve 
d'impartialité. Leur mandat est de répondre de façon objective aux cinq questions 
suivantes: 


Qui est mort ? 
Où et quand s'est produit le décès ? 
Quelles sont les causes probables du décès ? 


Quelles en sont les circonstances ? 


Comment ce décès aurait-il pu être évité ? 


De leur côté, les enquêteurs du service de police ont la responsabilité des enquêtes poli- 
cières. Îls formulent des hypothèses et recherchent des preuves qui leur permettront non 
seulement d'élucider les causes et les circonstances des décès, mais aussi de découvrir 
les coupables lorsque les décès sont d'origine criminelle. Pendant toute la durée de leurs 
enquêtes, les enquêteurs tiennent compte des résultats d'analyse et des rapports trans- 
mis par les coroners. 


DÉFI 
Vous tenez le rôle de l’'enquêteur ou de l'enquêteuse. 
À. Observez attentivement la scène illustrée aux pages 270 et 271. 


B. Répondez à la question suivante en formulant trois hypothèses. 
Quelles sont les causes et les circonstances probables du décès du locataire 
de l'appartement 306 ? 


Remarque: Vos trois hypothèses doivent être plausibles et être basées unique- 
ment sur des indices et des prélèvements qui sont visibles dans l'illustration. 


C. Choisissez maintenant l'une de vos hypothèses, puis répondez aux questions 
suivantes : 


= Parmi les indices et les prélèvements présents dans la scène illustrée aux 
pages 2/0 et 271 lesquels permettraient, après leur examen et leur analyse, 
de valider votre hypothèse ? 


# Quels départements du laboratoire auraient le mandat d'examiner et 
d'analyser chacun des prélèvements ? 


m Quels résultats chacun des départements devrait-il obtenir pour confirmer 
votre hypothèse ? 
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ANNEXE 1 


ANNEXE 2 
ANNEXE 3 
ANNEXE 4 
ANNEXE 5 
ANNEXE 6 
ANNEXE 7 
ANNEXE 8 


Un rappel de quelques unités de mesure 
et de quelques formules mathématiques 


La solubilité de divers composés ioniques 


Les propriétés de quelques substances courantes 


La chaleur de formation de quelques substances aux conditions normalisées … 


La chaleur molaire de fusion et de vaporisation de quelques substances 


La constante d'acidité de quelques acides à 25 °C 


La constante de basicité de quelques bases à 25 °C 


La constante du produit de solubilité de quelques substances 
peu solubles dans l'eau 
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ANNEXE CB 


UN RAPPEL DE QUELQUES UNITÉS DE MESURE 
ET DE QUELQUES FORMULES MATHEMATIQUES 


Quelques unités de mesure 
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Symbole Quel 
Grandeur Symbole Unité de mesure de l'unité Ke ne 
ts correspondances 
Aire A © Mètre carré m2 (cm?) 1m2 = 10 000 cm? 
(centimètre carré) 
| Capacité calorifique (© e Joule par degré Celsius JC 1kJ/°C = 1000 J/°C 
Capacité thermique c e Joule par gramme J/g°C 1J/g°C = 1kJ/kg°C 
massique Celsius Capacité thermique 
massique de l'eau: 419 J/g°C 
Chaleur Q © Joule (kilojoule) J (kJ) 1kJ = 1000 J 
Concentration G e Gramme par litre g/L 1g/L = 1g 
1000 ml 
e Mole par litre mol/L Imol/L = 1mol 
1000 ml 
Constante des gaz R © Kilopascal litre kPa-L/mol-K | R = 8,314 kPa*L/mol*K 
parfaits par mole Kelvin 
Énergie Ë © Joule (kilojoule) J (kJ) 1J=INX 1m 
Enthalpie H © Joule (kilojoule) J (kJ) 1kJ = 1000 J 
Force F © Newton N IN=1kg X m 
s2 
Masse m © Gramme (milligramme, g (mg, kg) 1kg = 1000 g 
kilogramme) 
Masse molaire M e Gramme par mole g/mol x g/mol = xg 
Îmol 
Nombre de moles n e Mole mol 1mol = 6,02 X 1073 entités 
Pression P © Pascal (kilopascal) Pa (kPa) 1Pa =1N 
1m2 
1kPa = 1000 Pa 
e Millimètre de mercure mm Hg Tmm Hg = 013 kPa 
Température Ie © Degré Celsius OCE?78K 
e Kelvin 
Vitesse v e Mètre par seconde 1m/s = 3,6km/h 
Vitesse de réaction v © Mole par litre seconde mol/Les 1mol/Les = 60 mol/L:min 
Volume V o Litre (millilitre) L (ml) 1L = 1000 mi 


Quelques formules mathématiques 
Chaleur absorbée ou dégagée par un calorimètre 
Osbanäte — calorimètre AT où Ofrinéte représente la chaleur absorbée ou 


dégagée par le calorimètre (en J ou en kJ) 


Cealorimètre représente la capacité calorifique 
du calorimètre (en J/°C ou en kJ/mol) 


AT représente la variation de température 
des composantes du calorimètre (en °C) 


Chaleur absorbée ou dégagée par un calorimètre de polystyrène 


Oébrmate — Meau Ceau AT; où die représente la chaleur 
absorbée ou dégagée par l’eau du 
calorimètre (en J) 


Ma représente la masse de l’eau (en g) 
Ca représente la capacité thermique 
massique de l’eau (4,19 J/g°C) 

AT. représente la variation de 
température de l’eau (en °C) 


Chaleur et énergie thermique 
O = mcAT où  O représente la chaleur absorbée 
ou dégagée (en J) 
m représente la masse (en g) 
c représente la capacité thermique 
massique (en J/g°C) 
AT représente la variation de température 


(en °C) 
Concentration d’une solution en g/L 
C=— m où  Creprésente la concentration (en g/L) 
V m représente la masse du soluté dissous 
(en g) 


V représente le volume de la solution (en L) 


Concentration d’une solution en mol/L 


Cash où  Creprésente la concentration (en mol/L) 
V n représente la quantité de soluté (en mol) 


V représente le volume de la solution (en L) 


Concentration et volume d’une solution avant et après une dilution 


CV = OV où  C; représente la concentration initiale 
V, représente le volume initial 
C; représente la concentration finale 
V, représente le volume final 
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Constante d’acidité 


Soit HA (20) = H* (aq) + AT (aq)° 


K, =[H*]A°"] où  K, représente la constante d’acidité 


[HA] [H*] représente la concentration en ions 
hydronium dans l’eau (en mol/L) 


[AT] représente la concentration de la 
base conjuguée (en mol/L) 


[HA] représente la concentration de 
Pacide non dissocié (en mol/L) 
Constante de basicité 


Soit Bag) + HO Bi + OH (ag: 


K, = [B*[0H°] où  K, représente la constante de basicité 


[B] [B*] représente la concentration de l’acide 
conjugué (en mol/L) 


[OH] représente la concentration en ions 
OH dans l’eau (en mol/L) 


[B] représente la concentration de la base 
non transformée (en mol/L) 


Constante d’équilibre d’une réaction 


Soit aA + bB=cC + dD: 


K, = [CF [D où  K, représente la constante d’équilibre 
[AF [BJ en fonction des concentrations 


[C] et [D] représentent les concentrations 
des produits à l’équilibre (en mol/L) 


[A] et [B] représentent les concentrations 
des réactifs à l’équilibre (en mol/L) 


les exposants correspondent aux coeffi- 
cients de l’équation chimique balancée 


Constante d’équilibre en fonction des pressions partielles 
Soit aA + bBÆZ cC + dD: 


K, = {Pic} (P,p) où  K, représente la constante d’équilibre 
(P,a}° (P,8) en fonction des pressions partielles 
P,cet P,p représentent les pressions 


partielles des produits à l’équilibre (en kPa) 


P,A et P,g représentent les pressions 
partielles des réactifs à l’équilibre (en kPa) 


les exposants correspondent aux coeffi- 
cients de équation chimique balancée 
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Constante d’ionisation de l’eau 
Ko — [H*][0H°] où 


Constante du produit de solubilité 


Soit Kat = NX * (aq) n5 MY” (aq): 


Ks = [X*PLY 7" où 


Énergie cinétique d’une particule 


E=5+m où 


Énergie d’activation 


E,=H,-H, où 


Loi de vitesse de réaction 
Soit aA + bB = cC + dD: 
v = k[A]"[Br où 


Ka représente la constante d’équilibre 
de l’ionisation de l’eau 

[H*] représente la concentration en ions 
H* (en mol/L) 


[OH”] représente la concentration en ions 
OH (en mol/L) 


Annexes 


K,s représente la constante du produit 
de solubilité 


[X*]et[Y”]représentent les concen- 
trations des ions à l’équilibre (en mol/L) 


net m correspondent aux coefficients 
de chacun des ions 


E, représente l’énergie cinétique 
de la particule (en J) 
m représente la masse de la particule (en kg) 


v représente la vitesse de la particule 
(en m/s) 


E, représente l’énergie d’activation 
(en JouenkJ) 


H., représente l’enthalpie du complexe 
activé 


H, représente l’enthalpie des réactifs 


v représente la vitesse de la réaction 
Kk représente la constante de vitesse 


les exposants m et n représentent l’ordre 
de la réaction en fonction de chacun des 
réactifs 
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Loi des gaz parfaits 
PV = nRT où 


Loi des pressions partielles 


Pr = Pia + PB + PC + + où 


Loi générale des gaz 
P; Vs _ PoVo où 
ml _ noTo 


Masse molaire 


M=m où 
n 


pH 
pH = —log[H*] ou [H+]= 10-P4 


Pression 
P—=F où 
A 
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P représente la pression (en kPa) 
V représente le volume (en L) 
n représente la quantité de gaz (en mol) 


R représente la constante des gaz 
(en kPa-L/moleK) 


T représente la température (en K) 


Pr représente la pression totale du mélange 
P,A représente la pression partielle du gaz A 
P.8 représente la pression partielle du gaz B 


P 


,c représente la pression partielle du gaz C 


P; représente la pression initiale 
(en kPa ou en mm Hg) 


V, représente le volume initial 
(en ml ou en L) 


n, représente la quantité de gaz initiale 
(en mol) 


T, représente la température initiale (en K) 


P; représente la pression finale (en kPa 
ou en mm Hg) 


V, représente le volume final (en ml ou en L) 


nm représente la quantité de gaz finale 
(en mol) 


T) représente la température finale (en K) 


M représente la masse molaire (en g/mol) 
m représente la masse (en g) 
n représente le nombre de moles (en mol) 


P représente la pression (en Pa) 
F représente la force (en N) 


A représente l’aire de la surface qui subit 
la force (en m2?) 
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Pression partielle d’un gaz 

Pa = PA où  P,A représente la pression partielle du gaz À 
n : : | 

id Prreprésente la pression totale du mélange 


nr représente la quantité de gaz totale 
(en mol) 


Annexes 


nA représente la quantité du gaz A (en mol) 


Variation d’enthalpie 


AH =H, -H, où AH représente la variation d’enthalpie 
(en JouenKkJ) 


H, représente l’enthalpie des produits 
(en JouenkJ) 


H, représente l’enthalpie des réactifs 
(en JouenkjJ) 


Variation de température 

AT=T-T, où AT représente la variation de température 
(en °C) 
T;représente la température finale (en °C) 
T; représente la température initiale (en °C) 


Vitesse générale de réaction 
Soit aA + bB — cC + dD: 


Va = VB =Vc =Vp où y, représente la vitesse générale, en 
a b c d mol/Les ou en mol/s 


Va, VB Vc et vp représentent la vitesse en 
fonction de chacune des substances en jeu 
dans la réaction, en mol/L-s ou en mol/s 
a, b, c et d représentent les coefficients de 
chaque substance 
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ANNEXE GD 


LA SOLUBILITÉ DE DIVERS COMPOSÉS IONIQUES 


lons positifs 


O0. 


00e 6e 0e 


OMC eV A ENT) EN 7) EEE Ai 


Na* 


NH! Lit 


000100000000 010101/e.e 


000001000000 000010O01/0 


000100000000 00 0e 0e 


000100000000 00 68/e 0e 


000100100100 0 


0100008680 0001010 


0000 68/0 ee ee ee ee 0e 0e 0e 


01000 ee ee ee ee 0e 0e 0e 


CH3COO- 


NO3- 


Cle 


Br= 


SO42- 


s2- 


OH- 


POS 


— Ne forme pas de composé 


@ Peu ou pas soluble 


© Soluble 
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LES PROPRIÈTES DE QUELQUES 


ANNEXE &) SUBSTANCES COURANTES 
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ANNEXE #B 


LA CHALEUR DE FORMATION DE QUELQUES 


SUBSTANCES AUX CONDITIONS NORMALISÉES 


Substances AH°} AH°; 

inorganiques (enkJ/mol) inorganiques (en kJ/mol) 
Aluminium NH 506 
Al 0 NO 90,3 
AlCl36 -705,6 NO 82, 
AlCle(o) -1291 NO: 332 
ALES -1504 N)O4(c) 92 
ALO3 -1676 N2O4 -196 
AI(OH)3 -1276 NO5(y 1,3 
AL(SO4)3 -3441 NOBr( 82,2 
Argent NOCI 517 
Ag 0 Baryum 
AgBro -1004 Ba 0 
AgCl -127] BaCO3( -1216 
Aglo -61,84 BaCl -858 
AgNO34 -1244 Bal -1209 
Ag20( -31,0 BaO,, -548j 
Ag2SO4s) -7159 Ba(OH)25 -946,0 
Azote BaSO4 -1473 
N2(c) 0 Béryllium 
NF3(c) -1247 Be 0 
NH: -46\ BeCl( -496,2 
NH3(2c) -80,3 BeF24 -1027 
NH4* (ec) -132,5 BeO,, -6084 
NHBre -2708 Bismuth 
NHAC IS -3144 Bit 0 
NH -4640 BiCl -379 
NH4HCO 3 -8494 Bi203 -5739 
NH -2014 Bore 
NHINO3( -365,6 B 0 
NHANO (20) -3399 BCI39 -4272 
(NH4)2S Out -181 BF3 -137 
NH 954 B>Hé(o 36 
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Substances AH°} AH°; 

inorganiques (en kJ/mol) inorganiques (en kJ/mol) 
B203( -1273 CS29 
Brome Chlore 
Br 309 Cho 0 
Br2( 0 CIF3( -163,2 
BrCl( 14,6 ClOz 102,5 
BrF3c -255,6 CO 80,3 
BrF3% -300,8 Chrome 
Cadmium Cr (0) 
Cd 0 Cr2039 -135 
CdChs -391,5 Cobalt 
CdO -258 Co 0 
Calcium CoO,, -2379 
Ca 0 Co(OH)5 -5397 
CaBr -682,8 Cuivre 
CaCO39 -1207 Cu 0 
CaCl(9 -795,8 Cu204 -168,6 
CaP29 -1220 CuO -1573 
Ca -186 Cu(OH} -4502 
Ca(NO3) -9384 Étain 
Ca0 -635 SE 0 
Ca(OH) -986] SnCl4 -511,3 
Ca3PO4)20 -411 SO -286 
CaSO4 -1434 SnO24 -5807 
Carbone (voir aussi le tableau des substances organiques) Fer 
Co 716,7 Fe( 0 
C (diamant) 19 FeCO33 -7406 
C (graphite) (0) FeCl3ç -3995 
CClae) -1029 FeO( -272 
CClar -1354 Fe203( -8242 
CN 3089 Fe304 -118 
CO -105 Fe(OH)3(9 -823,0 
CO -393,5 Fluor 
C302(9 -93,7 F2 0 
C3029 -173 Hydrogène 
COCh19 -2209 H2(9) 0 
COS -138,4 HBre) -364 
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Substances AH°} Substances AH°} 
inorganiques (en kJ/mol) inorganiques (enkJ/mol) 


Annexes 


HClS -92,3 MO -520 
HCl ac) -167,2 Mercure 

HCN(y 185 Hg 61,3 
HF(y -271, Hg 0 
Hl(y 26,5 HO -90,8 
HNO34% -173,2 Oxygène 

HNO3 (0) -2074 Oo 249,2 
H0(y -2418 O7) 0 
H204 -285,8 O3) 142,7 
H2O2() -136] OF) 24,5 
H2020 -1878 Phosphore 

HS -206 Po 0 
H}SO4 -814,0 PA(o) 589 
H2SO (20) -9093 PCla( -287,0 
lode PCI: -319,7 
l2(0) 624 PCls( -3749 
l29 0 PCls( -4435 
Br 40,8 PH3) 54 
ICI 1778 P40 106) -2984 
ICly -239 Plomb 

Lithium Pb () 
Li 0 Pb -175,5 
LiCl(s -408,6 PbOz -277 
Li0 -5979 PbSO4 -9199 
LiOH -4849 Potassium 

LiINO3( -483} K( 892 
Magnésium KY 2,3 
Mg 0 K@ 0 
MgCl9 -641,3 KBr -393,8 
MgCO3 -1096 KCN,, -113 
MgF2 -1124 KCls -436,7 
MgO -601,7 KCIO3( -3977 
Mg(OH) -924,7 KCIO4 -432,8 
MgSO49 -1285 KF -567,3 
Manganèse Kl -3279 
Mn (e) KNO3( -494,6 
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Substances AH°} Substances AH°; 

inorganiques (en kJ/mol ) inorganiques (en kJ/mol) 
KOH -424,8 Soufre 
KOH 2) -1824 Sy 0 
KSO49 -1438 SC -184 
Silicium SFé(o) -1209 
Si 0 SO -296,8 
SiH4(o) 34 SO3 -395,7 
Si2Hé(o 80,3 SOC -364,0 
SiO>(quartz) -9109 SO:Ch -394 
Sodium Titane 
Nat 1073 Ti 0 
Nat 24 TiClaç -763,2 
Na 0 TIC -804,2 
NaBrs -361; TO26 -944,7 
Na2CO3(9 -1131 Uranium 
NaHCO39 -950,8 Us 0 
NaCl,, A UFé(o -2147 
NaC{z) -407,3 UFé -2197 
NaCIO3 -365,8 UO; -1085 
NaCIO4 -383,3 Zinc 
NaF -573,7 Zn@ 0 
Nas -56,3 Zn -1539 
Nal -287,8 ZnChe -4A15) 
NaNO3 -4679 ZnO% -348,3 
NaNO3 (ac) -4474 
Na202 -5109 
NaOH -425,6 
NaOH 0) -4692 
NaHPOi -1537 
NaHPO49 -1748 
Na3PO4 -1917 
NaHSO49 -125 
NaSOu(y -1387 
Na2SO (ao) -1390 
NaS203( -123 

Note : Une chaleur de formation de O indique la forme la plus stable de l'élément. 
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Substances organiques 


Formule Nom . 
CHi(o) Méthane,,) -74,8 
CH) Acétylène,,) 226,7 
CoH4o Éthylèner 523 
CHe(o Éthane -847 
C3Ha(o) Propane() -103,8 
CaHo(o) Butane,,) -125,7 
Céteo Benzène(, 829 
CéHéc Benzène) 490 
CéHi2(o) Cyclohexane,,) -123; 
CéHi20 Cyclohexane(y -156,2 
CioHa(e) Naphthalène(, 149 
CroHgrs) Naphthalène,,, 753 
CH0% Formaldéhyde,,, -170 
CH30H Méthanol) -2007 
CH30H4 Méthanol(y -238,7 
CH3CHO Acétaldéhyde(,, -166 
CH3CHOY Acétaldéhyden -191,8 
CH3CH)0Hçy Éthanol,) -2344 
CH3CH>0H Éthanol, -277,7 
CéH5OH Phénol, -165,0 
(CH3)2CO(y Acétone( -216,6 
(CH3)2COY Acétone() -2476 
CH3COOH Acide acétique(,) -432,3 
CH3COOH/Y Acide acétique() -484; 
CH3COOH Acide acétique, -488,3 
CéH5COOHs Acide benzoïque(,) -385 
CH3NH2(9) Méthylamine() -230 
CéH5NH2(0) Aniline() 869 
CéH5NH20 Aniline( 316 
CéHr2O 665) Glucose) -1273,3 
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ANNEXE Gÿ 


LA CHALEUR MOLAIRE DE FUSION ET 
DE VAPORISATION DE QUELQUES SUBSTANCES 


Phase de Chaleur | Chaleur 


Formule la substance molaire | molaire de 


Substance chimique aux conditions | defusion | vaporisation 


ambiantes  |(enkJ/mol)| (enkJ/mol) 


| Acétone CH3COCH3 | Liquide 57 291 
Aluminium Al Solide 10,8 293,4 
Ammoniac NH3 Gaz G7 23,4 
Argent Ag Solide 195 250,6 
Argon Ar Gaz 12 6,3 
Benzène CéHé Liquide 10,6 30,8 
Chlorure de sodium | NaClI Solide 28,0 1710 
Cuivre Cu Solide 131 300,3 
Diazote Nb Gaz 072 5,6 
Dichlore Ch Gaz 64 204 
Diiode D Solide 15,6 41,5 
Eau H,O Liquide 6,0 40,8 
Éthanol CH5OH Liquide 4,6 393 
Éthylène glycol HOCH>CH20H | Liquide 11,2 497 
Fer Fe Solide 5? 3496 
Hélium He Gaz 0,021 0084 
Magnésium Mg Solide 89 1274 
Mercure Hg Gaz 233 593 
Méthane CEE Gaz 094 8,2 
Méthanol CH30OH Liquide 22 és 
Nickel Ni Solide 175 3704 
Sodium Na Solide 2,6 101,0 
Or Au Solide 12:06 3344 
Plomb Pb Solide 4,8 A7 
Soufre S Solide 1,7 45,0 
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ANNEXE (53 


LA CONSTANTE D'ACIDITÉ DE QUELQUES 


ACIDES À 25 °C 


Nom de l'acide 


Acide acétique 


Formule 


CH3COOH 


K, 


1,8 x 10 


Acide acrylique CH,CHCOOH 5,5 x 105 
Acide arsénieux H3AsO3 6,6 x 10-10 
Acide arsénique H3AsO4 6,0 x 103 

H,AsO4 10 x 107 

HAsO,2- 3,2 x 1072 
Acide benzoïque C6H5COOH 6,3 X 105 
Acide bromoacétique CH,BrCOOH 13 x 103 
Acide butanoïque CH3CH,CH,COOH 15 x 10 
Acide carbonique H,CO3 44 X10-/ 

HCO; 4,7 x10-1 
Acide chloreux HCIO; 11 x 10-2 
Acide chloroacétique CH,CICOOH 14 x 103 
Acide citrique HO,CCH,COH(COOH)CH,COOH 74 X 1074 

HO,CCH,COH(COOH)CH,COO- 17 x 105 

HO,CCH,COH(COO-)CH,COO- 40 x 10-7 
Acide cyanhydrique HCN 6,2 x 10-10 
Acide cyanique HOCN 3,5 x 104 
Acide dichloroacétique CHCI,COOH 5,5 x 102 
Acide fluorhydrique HF 6,6 x 10-4 
Acide fluoroacétique CH,FCOOH 2,6 x 10-3 
Acide formique HCOOH 18 x 10-4 
Acide hydrazoïque HN; 19 x 10-5 
Acide hypobromeux HOBr 25Kx107? 
Acide hypochloreux HOCI 29 x 10-8 
Acide hypoiodeux HOI 2,3 x 101 
Acide hyponitreux HON = NOH 89 x 10-8 

HON = NO- 40 x 1072 
Acide iodique HIO3 16 x 101 
Acide iodoacétique CH,ICOOH 6,7 X 104 
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Nom de l'acide Formule K, 
Acide malonique HO;,CCH,COOH 15x10 
HO;,CCH,COO- 20 x 106 
Acide nitreux HNO; 72K10* 
Acide oxalique HO;,CCOOH 54 x 102 
HO;,CCOO- 5,3 x 105 
Acide phénylacétique C6H5CH)COOH 49 x 10 
Acide phosphoreux H3PO3 3,77 X 102 
H)PO3 21 X10-7 
Acide phosphorique H3PO4 71 x 103 
HPO4- 6,3 X 10-8 
HPO,2- 42 x 105 
Acide propanoïque CH3CH,COOH 1,3 x 105 
Acide pyrophosphorique |  H4P2O7 3,0 x 10-2 
H3P207 44 x 103 
H2P9077- 2,5 x 107 
HP,07$- 5,6 x 10-10 
Acide sélénhydrique H,Se 13 x 10-4 
HSe- 10 x 101 
Acide sélénieux H,SeO; 2,3 X 103 
HSeO3 54 x 10-? 
Acide sélénique HSeO4 acide fort 
HSeO,- 2,2 x 102 
Acide succinique HO;,CCH,CH,COOH 6,2 x 10 
HO;CCH,CH,COO- 2,3 X 106 
Acide sulfhydrique H,S 10 x 107 
HS- 10 x 10-19 
Acide sulfureux H,SO3 1,3 X10-2 
HSO3- 6,2 x 10-8 
Acide sulfurique H,SO4 acide fort 
HSO; 11 x 10-2 
Acide trichloroacétique CCI3COOH 3,0 x 10‘ 
Peroxyde d'hydrogène H,0; 2,2 x 10-72 
Phénol CH5OH 10 x 10-10 
Thiophénol CéH5SH 32 X 107 
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ANNEXE çà 


LA CONSTANTE DE BASICITÉ DE QUELQUES 


BASES À 25 °C 
Nom de la base Formule K, 

Ammoniac NH3 1,8 x 10-5 
Aniline CéH5NH> 74 x10-0 
Codéine CieH1O23N 89 x 107 
Diéthylamine (CH3CH))NH 69 x 10-4 
Diméthylamine (CH3),NH 59 x 10-4 
Éthylamine CH3CH2NHo 4,3 x10-4 
Hydrazine NHNH; 8,5 x 107 

NHN Ha 89 x 10-6 
Hydroxylamine NH)OH 91 x 10-? 
Isoquinoléine CoH7N 2,5 x 10-? 
Méthylamine CH3NH; 4,2 x 104 
Morphine C7H1903N 74 x 107 
Pipéridine Cs5HioNH 1,3 x 10-3 
Pyridine CSH5N 1,5 x 10- 
Quinoléine CoHN 6,3 x 10-10 
Triéthanolamine (HOCH,CH:)3N 5,8 x 107 
Triéthylamine (CH3CH2)3N 5,2 x 10- 
Triméthylamine (CH3)3N 63 x 10 
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ANNEXE (2 


LA CONSTANTE DU PRODUIT DE SOLUBILITÉ DE 
QUELQUES SUBSTANCES PEU SOLUBLES DANS L’EAU 


Catégorie de substance Substance KZ 
Aluminium AI(OH)3 13x10 
AIPO;4 6,3 x 10° 
Argent CH3COOAg 2,0 X 103 
Ag3AsO4 10 x 10-22 
AgN3 2,8 x 10°? 
AgBr 5,0 x 105 
AgCl 1,8 x 10-10 
Ag2CrO4 11 x 10-12 
AgCN 12 x 106 
AglO3 3,0 x 10-8 
Agl 8,5 x 10-! 
AgNO; 6,0 x 10-4 
Ag2SO4 14 x 105 
Ag2SO3 15 x 10-4 
AgSCN 10 x 10-72 
Baryum BaCO; 51 x 10°? 
BaCrO, 12% 1070 
BaF; 10 x 10-6 
Ba(OH); 50 X 10 
BaSO, 11xX1070 
BaSO; 8,0 x 10-7 
BaS,03 16 x 10-5 
Cadmium CdCO3 52*10 7 
Cd(OH); 25x10 
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Catégorie de substance Substance Ke, 
Calcium CaCO; 28 X10? 
CaCrO4 71 X 10-4 
CaF) 53107 
CaHPO4 10 x 107 
Ca(OH); 5,5 x 106 
CaC204 2,7 X 10? 
Ca3(POs)2 2,0 x 10-2° 
CaSO, 91 x 10-6 
CaSO3 6,8 x 1078 
Chrome Cr(OH} 2,0 x 10-16 
Cr(OH)}3 6,3 x 103 
Cobalt CoCO; 14 X 10-15 
Co(OH); 16 x 10-5 
Co(OH)3 16 x 10-# 
Cuivre CuCl 12 x 106 
CuCN 3,2. *x 102 
Cul 11 x 10-72 
Cu3(AsO4) 76 x 10-36 
CuCO; 14 x 10-10 
CuCrO4 3,6 x 106 
Cu[Fe(CN}] 13 x 10-16 
Cu(OH); 2,2 x 10-20 
Étain Sn(OH) 14 x 10-28 
Fer FeCO; 3,2 x 101 
Fe(OH); 8,0 x 10-16 
FeAsO4 5,7 x 10-2 
Fe4[Fe(CN)]3 3,3 *X 10° 
Fe(OH)3 40 x 10-38 
FePO4 1,3 x 10-22 
Lithium LiCO3 2,5 x 10-2 
LiF 3,8 x 103 
Li3PO4 3,2 X 10° 
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Catégorie de substance Substance Ke 
Magnésium MgNH4PO4 2,5 x10-5 
MgCO;3 35*X 10% 
MgF> 3,7 x 108 
Mg(OH); 18 x 101 
Mg3(PO)2 10 x 10-25 
Manganèse MnCO; 18 x 10-11 
Mn(OH); 19 x 10-58 
Mercure Hg>Bro 5,6 x 10-23 
Hg2Clh 1,3 x 108 
Hgol> 4,5 x10-2 
Nickel NiCO>3 6,6 x 10-? 
Ni(OH)}; 2,0 x 10 
Plomb Pb3(AsOs)2 4,0 x 10-36 
Pb(N3)2 2,5 x 10° 
PbBro 4,0 x 105 
PbCO3 74 x 10" 
PbCI, 16 x 10-5 
PbCrO4 2,8 x 10-58 
PbF; 2,7 x10-8 
Pb(OH); 12% 10" 
Pbl; 71 x 107? 
PbSO4 16 x 10-8 
Strontium SrCO3 11 x 10-10 
SrCrO4 2,2 x 10 
SrF 2,5 x 10° 
SrSO4 3,2X* 107 
Zinc ZnCO3 14 x 101 
Zn(OH); 12%107" 
ZnC204 2,7 X 108 
Zn3(POy) 90 x 10-33 


Note : Les données ont été mesurées à diverses températures se situant autour de la température ambiante, 


de18à25°C. 
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E Drcuior " 
scientifique 


La notation (ou écriture) scientifique est la représentation d’un nombre sous 
la forme suivante: 


x x 10" où  xest un nombre décimal dont la valeur absolue se situe 
entre 1 et 10, excluant 10, et dont le nombre de décimales 
(chiffres à droite de la virgule) varie en fonction de la 
précision désirée 
n est un nombre entier positif ou négatif 


La notation scientifique est pratique lorsqu’on doit écrire de très grands ou de 
très petits nombres. Par exemple, pour indiquer la masse de la Terre, on n’écrit 
pas m = 6 400 000 000 000 000 000 000 000 kg, mais plutôt m = 6,4 x 107* kg. 
La notation scientifique permet également d’éviter toute ambiguïté lors du 
décompte des chiffres significatifs (voir la section sur les chiffres significatifs). 


CONVERTIR 


en nombre décimal un nombre écriten notation scientifique ? 


Étapes à suivre Exemple 
1. Écrire le nombre. 6,43 x 103 
2. Compter le nombre de chiffres à droite de | 6,43 :il y a deux chiffres après la virgule. 
la virgule. 
3. Soustraire le résultat trouvé à l'étape 2 3-2=1 


de l'exposant de 10. 


4. Écrire le nombre décimal de l'étape 1sans 6430 
sa virgule et y ajouter le nombre de zéros 
trouvé à l'étape 3. 
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Étapes à suivre 


Exemple 


. Écrire le nombre. 


386107 


. Mettre l'exposant de 10 en valeur absolue. 


Le résultat trouvé indique le nombre de 
zéros qu'il faudra ajouter au nombre 
décimal à l'étape 3. 


[-51=5 


. Écrire le nombre décimal de l'étape 1 
sans sa virgule et le faire précéder 
du nombre de zéros trouvés à l'étape 2. 


00000386 


. Mettre une virgule après le premier zéro. 


0,000 038 6 


CONVERTIR 


un nombre décimal en nombre écrit selon la notation 


scientifique ? 


Étapes à suivre Exemple 
. Écrire le nombre. 0,000 0645 
. Repérer le premier chiffre différent 0,000 0645 


de O à partir de la gauche. 


. Compter le nombre de zéros avant le 


Ily a 5 zéros avant le chiffre 6. 


chiffre trouvé à l'étape 2 et multiplier 5x-1=-5 
le résultat par —-1. 

. Écrire le chiffre repéré à l'étape 2, et le 6,45 
faire suivre d'une virgule, puis écrire tous 
les chiffres suivant ce premier chiffre. 

. Multiplier par 10 le nombre trouvé 6,45 x10° 


à l'étape 4. Ajouter en exposant de 10 
le résultat trouvé à l'étape 3. 
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Étapes à suivre Exemple 
1. Écrire le nombre. 642100,53 
2. Compter le nombre de chiffres à gauche Il y a 6 chiffres à gauche de la virgule. 
de la virgule. Soustraire 1 de ce nombre. 6-1=5 
3. Réécrire le nombre décimal de l'étape 1, 6421005 3 
mais déplacer la virgule après le premier 
chiffre. 
4, Multiplier par 10 le nombre trouvé 6421005 3 x 10° 


à l'étape 3. Ajouter en exposant de 10 
le résultat trouvé à l'étape 2. 


EFFECTUER 


des opérations avec des nombres écrits selon la notation 


scientifique ? 


Étapes à suivre Exemple 


1. Écrire l'addition ou la soustraction. 1,45 x102 +2,45 x 10° 
2. Identifier la plus petite puissance de 10. 145 x 1072 + 2,45 x 10° 
3. Transformer tous les nombres pour qu'ils 1450 x10-+ 2,45 x 10 

aient la même puissance de 10 que celle 
identifiée à l'étape 2. 

4. Additionner ou soustraire les nombres (1450 + 2,45) x 10 
décimaux, et multiplier le résultat par la 145245 x 10” 
puissance de 10 trouvée à l'étape 2. 

5. Si nécessaire, écrire le nombre trouvé 1452 45 x 10? 


à l'étape 4 de façon qu'il n'y ait qu'un 
seul chiffre différent de O à gauche 
de la virgule. 
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Étapes à suivre 


Exemple 


1. Écrire la multiplication. (1,35 x 1072) x (3,46 x 10“) 

2. Multiplier tous les nombres décimaux, 1,35 x 3,46 = 4,671 et 102 x10*= 10? 
puis multiplier les puissances de 10 entre 
elles (en additionnant les exposants). 

3. Multiplier les deux résultats obtenus 4,671 x 102 
à l'étape 2. 

4, Si nécessaire, écrire le nombre trouvé Étape non nécessaire ici, car il n'y a déjà 


à l'étape 3 de façon qu'il n'y ait qu'un 
seul chiffre différent de O à gauche 
de la virgule. 


qu'un seul chiffre différent de O à gauche 
de la virgule. 


Étapes à suivre Exemple 
1. Écrire la division. 4,35 x 1072) + (2,7 x 10°) 
2. Diviser les nombres décimaux, puis diviser 135+27=05 et 102+10*=10"€ 
les puissances de 10 entre elles (en 
soustrayant les exposants). 
3. Multiplier les deux résultats obtenus 0,5 x 10-£ 
à l'étape 2. 
4. Si nécessaire, écrire le nombre trouvé 5 x1077 


à l'étape 3 de façon qu'il n'y ait qu'un 
seul chiffre différent de O à gauche 
de la virgule. 
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chiffres 


signiticatits 


Dans un nombre, les chiffres significatifs sont tous les chiffres dont la valeur est 
connue avec certitude, plus au maximum un chiffre dont la valeur n’est connue que 
de façon approximative (généralement à une ou deux unités près). En d’autres 
termes, les chiffres significatifs sont les chiffres qui sont directement reliés à la pré- 
cision de l’instrument avec lequel le nombre a été déterminé. 


Par exemple, supposons qu’on mesure le diamètre d’un cercle avec une règle 
graduée en millimètres et que l’on note D = 2,1 cm. Ce nombre comprend deux 
chiffres significatifs. Si l’on avait inscrit «D = 2,10 cm», ce nombre aurait été 
incorrect car le dernier chiffre, le «0 », correspond à des dixièmes de millimètre, 
une précision impossible à obtenir avec une règle graduée en millimètres. Si l’on 
avait inscrit «2 cm», cela aurait également été incorrect, car la règle permet une 
précision plus grande, soit le millimètre. 


Si on change d’unités de mesure, le nombre de chiffres significatifs doit rester le 
même. Par exemple, pour conserver deux chiffres significatifs, la mesure du dia- 
mètre du cercle précédent peut s’exprimer ainsi : 


D =2,1 cm 
= 21 mm 
= 0,021 m 


Précision concernant les zéros 


Les zéros qui ne servent qu’à indiquer l’ordre de grandeur (centièmes, dixièmes, 
milliers, millions, etc.) ne sont pas significatifs. Par exemple : 


. les zéros situés au début d’un nombre décimal (comme le zéro de 0,21 ou les 
trois zéros de 0,0021); 


* les zéros qui apparaissent à la fin d’un nombre entier (par exemple, le zéro de 
210 ou les quatre zéros de 210 000), s’ils n’ont rien à voir avec la précision du 
nombre. 


Le recours à la notation scientifique est une façon d’éviter toute ambiguïté 
concernant les zéros. Ainsi, si l’on écrit 5,10 x 10?, on sait que le nombre possède 
trois chiffres significatifs (voir à la page suivante), tandis que la notation 510 ne 
permet pas de déterminer si le zéro est significatif ou non. 


Précision concernant les calculs 


Lors d’un calcul, les données sont parfois fournies avec des nombres de chiffres 
significatifs différents. Le résultat du calcul doit alors être exprimé selon les 
opérations mathématiques qui ont été effectuées. Ainsi, un résultat ne peut 
jamais être plus précis que les données qui ont servi à effectuer ce calcul. 


En général, tout au long des calculs, on évite d’arrondir et l’on conserve tous 
les chiffres, même s’ils ne sont pas significatifs. Ce n’est qu’à la fin, lorsque vient 
le moment de présenter le résultat, que le nombre de chiffres significatifs doit être 
rendu conforme à la précision des données. 
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Précision concernant les valeurs obtenues par comptage ou provenant 
d’une définition 

Lorsqu'une valeur est obtenue par comptage, il faut supposer qu’il n’y a pas 
d’erreur. Par exemple, si l’on compte 16 camions, le chiffre 16 comporte un nom- 
bre infini de chiffres significatifs. Il en va de même pour un nombre provenant d’une 
définition. Par exemple, la masse molaire est la masse d’une mole de matière. 
Le nombre 1 comporte donc lui aussi un nombre infini de chiffres significatifs. 


DÉTERMINER 


le nombre de chiffres significatifs d'un nombre ? 


Exemple 


10057 


Étapes à suivre 


1. Écrire le nombre. 


2. Compter le nombre de chiffres que com- | 10 057 comporte cinq chiffres significatifs. 
porte le nombre. Ce nombre correspond 


au nombre de chiffres significatifs. 


Note : Dans le cas des nombres entiers se terminant par un ou des zéros, c'est le contexte qui 
indique si ces zéros sont significatifs ou non. 


Étapes à suivre 


890 x 10 


8,90 x10-$ comporte 
trois chiffres significatifs. 


1. Écrire le nombre. 


2. Compter le nombre de chiffres que 
comporte le nombre devant la puissance 
de 10. Ce nombre correspond au nombre 
de chiffres significatifs. 
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1004,6 
1004,6 comporte 
cinq chiffres significatifs. 


1. Écrire le nombre. 


2. Compter le nombre de chiffres que com- 
porte le nombre. Ce nombre correspond 
au nombre de chiffres significatifs. 


1. Écrire le nombre. 0,003 40 


2. Repérer le premier chiffre autre que zéro 0,003 40 
à droite de la virgule. 

3. Compter le nombre de chiffres vers la 0,003 40 
droite, à partir de celui repéré à l'étape 2. Ce nombre comporte 
Ce nombre correspond au nombre de trois chiffres significatifs. 


chiffres significatifs. 
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DÉTERMINER 


le nombre de chiffres significatifs dans 
des opérations mathématiques ? 


Étapes à suivre 


Exemple: La superficie de 
deux rectangles est respectivement 
de 2,31 cm? et 14 cm2. Quelle est 
la superficie totale de ces rectangles ? 


1. Déterminer l'ordre de grandeur du 
dernier chiffre significatif de chacun des 
nombres qui serviront à effectuer 
l'addition ou la soustraction. 


2,31 L'ordre de grandeur du dernier 
chiffre significatif est le centième. 

1,4 L'ordre de grandeur du dernier chiffre 
significatif est le dixième. 


2. Effectuer l'opération mathématique. 


2,31 cm? +14 cm? = 3,71 cm? 


3. Arrondir le résultat obtenu de façon que 
le dernier chiffre significatif soit du même 
ordre de grandeur que celui de la donnée 
la moins précise. 


Étapes à suivre 


Il faut arrondir le résultat pour que l'ordre 
de grandeur du dernier chiffre significatif 
soit le dixième. 

La réponse est donc: 3,7 cm2. 


Exemple : Quelle est la superficie d'un 
rectangle de 2,31cm sur 14 cm ? 


1. Déterminer le nombre de chiffres 
significatifs de chacun des nombres 
qui serviront à effectuer la multiplication 
ou la division. 


2,31 comporte trois chiffres significatifs. 
1,4 comporte deux chiffres significatifs. 


2. Effectuer l'opération mathématique. 


2,31cm x 1,4 cm = 3,234 cm? 


3. Arrondir le résultat obtenu pour qu'il 
comporte le même nombre de chiffres 
significatifs que la donnée qui en 
comporte le moins. 


LE CAS DES OPÉRATIONS MIXTES 


Il faut arrondir pour que le résultat obtenu 
comporte deux chiffres significatifs. 
La réponse est donc : 3,2 cm. 


Dans le cas d’opérations mixtes (addition et multiplication, par exemple), on 
arrondit le résultat final de façon qu’il respecte l’ensemble des règles mentionnées 


ci-dessus. 
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S. équations 
mathématiques 


Une équation mathématique est une égalité algébrique qui contient des inconnues. 
En science, ces égalités algébriques sont représentées par des formules définies 
selon différentes variables en relation les unes avec les autres. Par exemple, la relation 
entre l’énergie cinétique (E,), la masse (m) et la vitesse (v) se traduit par l'équation : 
E Abe 
2 
Lorsqu’on cherche la valeur d’une variable inconnue, on doit résoudre l’équation. 
Parfois, il est nécessaire d’isoler cette variable dans l’équation. 
Si, en tentant d'isoler la variable, on obtient une équation de ce type : 
y=ax?+bx+c 
il faut alors suivre la procédure établie pour résoudre une équation du second degré. 


ISOLER 


une variable ? 


Exemple : On veut isoler C de la formule 


Éseeaeutre suivante : À + BC =D 
1. Écrire la formule mathématique. A+BC=D 
2. Identifier la variable à isoler. A+BC=D 
3. Pour chaque terme à éliminer, faire Pour éliminer À : 
l'opération mathématique inverse de A[-A)+BC =D[-A 
chaque côté de l'égalité. Répéter cette 
opération jusqu'à ce que la variable soit Donc: 


isolée, c'est-à-dire jusqu'à ce qu'elle soit | BC =D-A 
seule d'un côté du signe d'égalité. 


Note: Pour éliminer B : 
- L'addition est l'inverse de BC=D-A 
la soustraction, et vice versa. B B 


-La multiplication est l'inverse de 
la division, et vice versa. 

- Le carré est l'inverse de la racine carrée, 
et vice versa. 


À, Écrire la formule mathématique avec la C=D-A 
variable isolée. Indiquer les unités de B 
mesure, s’il y a lieu. 
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Étapes à suivre 


Î 


. Écrire l'équation. 


Exemple 


4x2-5x+3=92x2#+5x-5 


2. Regrouper tous les termes de l'équation 
d'un seul côté du signe d'égalité. 


4x2-5x+3/-(2x2+5x-5) 
Ÿ 


De +E5x-5 Gb S) 
4x2-5x+3-2x2-5x+5=-0 


3. Simplifier l'équation pour qu'elle prenne 
la forme suivante : 


4x2-9x:2-5x-5x+3+5=0 


ax2+bx+c=0 2x2-10x+8=0 
4. Déterminer la valeur de a, de b et dec. a=2 b = 10 c=8 
5. Calculer les expressions suivantes : Pour x;: 
x =-b+ VB? 43c x, =—(-10)+ V (-10)? -(4 x 2 x 8) 
2e 22 
x,=-b- Vb?-4ac =10 + AL 
2a 
=10 + V 36 
Les deux valeurs recherchées sont mn 
données par x, et x.. Dre 
n 
=4 
Pour x, f 
x,= —(-10) - V (10) - (4 x 2 x 8) 
2x2 
=10- V 100 -64 
4 
=10 - V 36 
4 
=10-6 
4 


6. Vérifier la plausibilité de x. et de x., et ne 
retenir que la ou les valeurs pertinentes. 


Selon le problème à résoudre, vérifier la 
plausibilité de x, (x, = 4) et de x, (x, = 1). 
Par exemple, si la valeur à trouver doit être 
plus petite que 3, alors seule la valeur de x, 
est plausible. 
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RESPECTER 


la priorité des opérations ? 


Lorsqu’on doit résoudre une équation contenant plusieurs opérations arithmé- 
tiques, il est important de respecter l’ordre de priorité des opérations. Cet ordre 
de priorité est le suivant : 

* en tout premier lieu, effectuer les opérations placées entre parenthèses ; 


* en deuxième lieu, effectuer les multiplications et les divisions, dans l’ordre, 
soit de gauche à droite; 


. en troisième lieu, effectuer les additions et les soustractions, dans l’ordre, 
soit de gauche à droite. 


Étapes à suivre Exemple 
1. Écrire l'équation. x=93-31+4x6+(58-6,23)x77 
2. Effectuer les opérations entre x=93-31+4x6+(58-6,23)x 77 
parenthèses. 


| 
-043 
=93-31-4x6-043x77 
3. Effectuer les multiplications et les x=93-31+4k6-043x77 


divisions, dans l'ordre. 


V 
0,775 


=93-10,775 x 6|- 0,43 x 77 


465 
=93-465-[043x77 
331 
=93-4,65 -3,31 
4. Effectuer les additions et les x =|93 Se — 3,31 


soustractions, dans l'ordre. 


4,65 


=14,65 - 3,31 


À 
= 1,339 
SE 
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À M: olution 
L de problèmes 


Une méthode efficace de résolution de problème nécessite une série d’étapes 
permettant de trouver une solution cohérente. Pour déterminer ce que l’on doit 
chercher et identifier les différentes variables et leur valeur, il importe avant tout de 
bien lire l'énoncé. On choisit ensuite la formule ou la proportionnalité appropriée. 


SONT 


les étapes à suivre pour résoudre un problème ? 


Étapes à suivre 


Exemple : Quelle est la masse 
de 200 ml d'un liquide dont la masse 
volumique est de 0,79 g/ml ? 


1. Déterminer ce que l'on cherche. m=? 

2. Repérer les différentes variables et leur V= 20,0 ml 
valeur. S'assurer de noter les unités de p = 0,79 g/l 
mesure. Convertir les unités de mesure 
au besoin. Ne pas arrondir les nombres. 

3. Choisir la formule à utiliser. Isoler p=m 
la variable recherchée au besoin. V 

D'oùm=pxV 


4, Remplacer les variables par leur valeur et 
effectuer les calculs. Porter une attention 
particulière aux unités de mesure. 


m = 0,79 g/l x 20,0 ml 
=158 g 


5. Répondre à la question du problème 
et vérifier le résultat obtenu. S'assurer 
que la réponse est plausible. Donner 
le résultat en tenant compte du nombre 
de chiffres significatifs. 


- La masse de 20,0 ml de ce liquide est de 
16 g. 

- Ce résultat est plausible, puisque la 
masse obtenue est plus grande que la 
masse volumique. 

- Le résultat a été arrondi en tenant 
compte du nombre de chiffres signifi- 
catifs (dans ce cas-ci, deux chiffres 
significatifs). 
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. Déterminer les unités 

de mesure de la donnée 
recherchée et de la donnée 
à convertir. 


? atomes de C 
4,5 mol de C 


. Choisir la correspondance 
appropriée en fonction 
des unités de mesure des 
données du problème. 


1mol équivaut à 6,02 x 10% atomes 


. Disposer les données sous la 
forme d'une équivalence. 
Ne pas oublier d'indiquer les 
unités de mesure, 

s'ily a lieu. 


. Effectuer les calculs. 
S'il y a lieu, annuler les unités 
de mesure lors du calcul. 


? atomes de C = 6,02 x 1073 atomes 
4,5 mol de C Îmol 


4,5 mel de C x (6,02 x 1073 atomes) = 2,709 x 10% atomes de C 
1mol 


. Répondre à la question 
du problème. 
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Ily a donc 2,7 x 1074 atomes de carbone dans l'échantillon. 
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LS équations 
chimiques 


Les équations chimiques sont une façon de symbobliser les transformations de la 
matière. Pour respecter la loi de la conservation de la matière, ces équations doivent 
être balancées (on dit aussi «équilibrées »). Le balancement d’équations chimiques 
consiste à trouver les coefficients adéquats pour chacune des substances de 
l'équation afin que le nombre de chaque sorte d’atome soit le même du côté des 
réactifs et du côté des produits. 

Les équations chimiques servent également aux calculs stœchiométriques. Ces 
calculs permettent de prédire la quantité requise de réactifs pour réaliser une expé- 
rience ou la quantité de produits qui en résultera. 


EFFECTUER 


des calculs stœchiométriques ? 


Exemple : Combien de moles 
d'eau seront produites par la 
réaction de 6 g de dihydrogène ? 


Étapes à suivre 


1. Écrire l'équation chimique balancée. PCM cree 

2. En-dessous de chacune des substances, écrire le nombre de moles relatif pour | 2H,, + ©, = 2H,0, 
chacune d'elles. || correspond au coefficient précédant chaque substance. Den a ? mol 

3. En utilisant les formules mathématiques appropriées, trouver les correspon- PSN On 20, 
dances nécessaires en fonction des données du problème. Dans cet exemple, se Te Del 
les moles ont été transformées en grammes par la formule:m=M Xn 49 329 369g 

À. En-dessous des substances appropriées, indiquer les informations fournies 2H O0 2h10; 
dans l'énoncé du problème. GR 1 mol Eee] 
Ne pas oublier de préciser les unités. 49 329 369 
6g ? mol 

5. À. Parmiles informations fournies par l'équation chimique, sélectionner celles | 2H, + O,, = 2H,0, 

ayant les mêmes unités que les informations de l'énoncé du problème. Pre ini GT 
B. Retranscrire les données sélectionnées sous celles du problème à résoudre. (49 D 329 369 

6g ? mol y 
Ag 2 mol 
6. À l'aide de ces données, effectuer une règle de trois. 6g x ?2mol = 3mol 
4g- 


Donc, 3 moles d'eau seront produites 


7. Vérifier le résultat. 
par la réaction de 6 g de dihydrogène. 
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BALANCER 


une équation chimique ? 


Exemple : Balancer l'équation 
Étapes à suivre de la synthèse de l'eau. 


Réactifs se transforment en produits 


1. Séparer une feuille en trois colonnes. Dans la première 
colonne, placer les réactifs, dans la deuxième, placer HO — HO, 
la flèche et dans la troisième, placer les produits. 


2. Retranscrire, en les séparant, chacun des réactifs Hot Oo : HO, 
en-dessous de ceux-ci dans la même colonne. || n'est HO 
pas nécessaire d'indiquer la phase ni les signes +. 2 2 

3. Dans la colonne du centre, écrire séparément tous HO — FO, 


les atomes constituant les réactifs. Îl est préférable de Den — 
regrouper ensemble les atomes de même nature. HE O 


4. À partir des atomes de la colonne centrale, former autant 


de produits que possible. Au fur et à mesure, barrer les Hoyt O2 — Een 
atomes utilisés dans la colonne centrale. Transcrire les FES K © HO 

: . ; 2 2 ? 
produits formés dans la colonne de droite. S'assurer de ot O 


respecter la formule moléculaire des produits. 


5. Sinécessaire, ajouter des réactifs jusqu'à ce que tous les HT O2 — HO, 
atomes de la colonne centrale puissent être utilisé 
| ; puissent être utilisés pour H, O, H © H,O 
faire des produits. # O 
H 
FF H 
LTMET s at 
HouC) M SO H,O 
H, S H,O 
M 
M 
6. Faire le décompte des réactifs et des produits afin 2H_ +0 HO 
enalecutonbalnes 26 7 729 F 270 
d'écrire l'équation balancée. 
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oO Les diagrammes 


Un diagramme est un outil qui permet de représenter graphiquement des données. 
Il existe plusieurs types de diagrammes, les plus courants étant le diagramme à ligne 
brisée, le diagramme à bandes, l’histogramme et le diagramme circulaire. 


La représentation graphique d’un diagramme doit respecter certains critères ; 
pour cela, certaines étapes doivent être suivies lors de sa construction. 


Par ailleurs, pour interpréter les données représentées graphiquement sur un dia- 
gramme à ligne brisée, il est parfois nécessaire de connaître certaines conventions 
mathématiques (fonctions ou équations). 


8 LE CONSTRUIRE 


un diagramme ? 


Le diagramme à ligne brisée 


Le diagramme à ligne brisée, aussi appelé « graphique », est très utile pour repré- 
senter graphiquement des données chiffrées illustrant un phénomène continu. 
Par exemple, une variation de température en fonction du temps, un changement 
de volume en fonction de la température, etc. 


1. Prendre une feuille de papier quadrillé. 
2. À l’aide d’une règle, tracer un axe horizontal et un axe vertical. 


3. Choisir la variable qui sera représentée sur chacun des axes. Habituellement, 
la variable indépendante est placée sur l’axe horizontal (abscisse) et la variable 
dépendante, sur l’axe vertical (ordonnée). Indiquer les noms des variables 
choisies sur chacun des axes, ainsi que leur unité de mesure. 


A. Graduer les axes en tenant compte de , RE PE EE EE EE 
écart entre les valeurs et de l’étendue des TCC) LA TEMPÉRATURE DE L'EAU 
données à représenter, afin d’utiliser au EN FONCTION DU TEMPS 
maximum l’espace disponible. 


5. Tracer les points correspondant à chaque 
couple de valeurs. 


6. Relier les points par une ligne. 


7. Donner un titre au diagramme. 


50100 150 200 250 300 350 400 450 t(s) 
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Le diagramme à bandes 


Le diagramme à bandes est utile pour repré- 
senter des données discontinues. Par exemple, 
intensité de différents sons, la valeur éner- 
gétique des aliments consommés dans une 
journée, etc. 


1. 
D? 


6. Répéter l’étape précédente pour chacune des bandes. 


Prendre une feuille de papier quadrillé. 


À l’aide d’une règle, tracer un axe horizon- 
tal et un axe vertical. 


Choisir la variable qui sera représentée sur 
chacun des axes. Si l’une des variables 
s’exprime par des mots et l’autre par des 
nombres, on place habituellement la variable 
qui s’exprime par des mots sur l’axe hori- 
zontal et la variable qui s’exprime par des 
nombres sur l’axe vertical. Indiquer le nom de 
la variable choisie sur chacun des axes ainsi 
que son unité de mesure, s’il y a lieu. 


Diamètre (km) 


LE DIAMÈTRE DES PLANÈTES DU SYSTÈME SOLAIRE 


Planètes 


Diviser l’axe horizontal de façon à pouvoir placer autant de bandes de même 
largeur qu’il y a de données à représenter. S’assurer que tous les espaces entre 
les bandes sont égaux. Graduer les axes ou indiquer le nom des données. 


À l’aide d’une règle, tracer le haut de la première bande. Tracer ensuite les 


côtés de la bande. 


7. Donner un titre au diagramme. 


L’histogramme 


L’histogramme est souvent utilisé pour 
représenter des données continues 
qu’on veut regrouper par catégories. 
Par exemple, l’année qu’on subdivise 


en mois, une population qu’on subdi- 
vise en groupes d’âge, etc. 


ile 
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Prendre une feuille de papier qua- 
drillé. 


À l’aide d’une règle, tracer un axe 
horizontal et un axe vertical. 


Précipitations (mm) 


Choisir la variable qui sera repré- 
sentée sur chacun des axes. Indi- 
quer le nom de la variable choisie 
sur chacun des axes ainsi que son 
unité de mesure, s’il y a lieu. 
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LES PRÉCIPITATIONS MENSUELLES À SEPT-ÎLES 


Mois 


a 


Diviser l’axe horizontal de façon à pouvoir placer autant de bandes de même 
largeur qu’il y a de données à représenter. S'assurer que les bandes sont côte 
à côte, c’est-à-dire sans espaces. Graduer les axes ou indiquer le nom des 
données. 


5. À l’aide d’une règle, tracer le haut de la première bande. Tracer ensuite les 
côtés de la bande. 


6. Répéter l’étape 5 pour chacune des bandes. 


7. Donner un titre au diagramme. 


Le diagramme circulaire 


Le diagramme circulaire représente les données sous forme de disque. Il est très 
utile pour représenter les parties d’un tout sous forme de fractions ou de pour- 
centages. Par exemple, les composantes de l'atmosphère, la proportion de chaque 
groupe d’âge dans une population, etc. 


1. Utiliser une feuille de papier blanc. 


2. Faire un point au centre de la feuille. Tracer un grand cercle avec un compas 
autour de ce point. 


3. Calculer l’angle représenté par chaque donnée. 


Si ce n’est pas déjà fait, transformer chaque donnée en pourcentage. Ensuite, 
comme un cercle complet fait 360°, multiplier chaque pourcentage par 360. 


Exemple: 
Une donnée qui représente 78% du total doit être représentée par un angle 
de 281°, soit 78/100 x 360 = 281. 


4. À l’aide d’un rapporteur d’angles, tracer, à partir du centre du cercle, les 
angles correspondant aux mesures obtenues. 


5. Annoter chacune des portions 
du diagramme ou indiquer par LA RÉPARTITION DES CONSTITUANTS DE L'AIR 
une légende ce que chacune 
représente. 


1% 


6. Donner un titre au diagramme. 


Dioxyde de carbone (C0:) 
et autres gaz 
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INTERPRÉTER 
la courbe d'un diagramme à ligne brisée ? 


Fonction ou relation 


Représentation Interprétation qualitative Fathématque 


- Fonction de variation directe (droite | y=ax 
à pente positive qui passe par (0, O)) 

- Lorsque x augmente, y augmente 
proportionnellement. 


2. J -| = Fonction de variation partielle y=ax+b 
(droite à pente positive qui ne 
passe pas par (0, O)) 

- Lorsque x augmente, y augmente 
proportionnellement. 


3: y - Fonction constante en y y = constante 

6 (droite horizontale) 

- Lorsque x varie, y garde la même 
valeur. 


- Relation constante en x (droite x= constante 
verticale) 

- x garde la même valeur, quelle que 
soit la valeur de y. 


- Fonction de variation directe (droite | y =-ax 
à pente négative qui passe par (0, O)) 

- Lorsque x augmente, y décroît 
proportionnellement. 


- Fonction de variation partielle y=-ax+b 
(droite à pente négative qui ne passe 
pas par (O0, O)) 

- Lorsque x augmente, y décroît 
proportionnellement. 


334 CHIMIE | MÉTHO 


Fonction ou relation 


Interprétation qualitative mathématique 


Représentation 


- Fonction de variation inverse y=a 
- Lorsque x augmente, y décroît avec x 
une variation (une pente) qui 


diminue. 
- Plusieurs fonctions possibles Plusieurs fonctions 
- Lorsque x augmente, y augmente possibles 

avec une variation (une pente) qui 

s'accentue. 
- Plusieurs fonctions possibles Plusieurs fonctions 
- Lorsque x augmente, y décroît possibles 


avec une variation (une pente) 
qui s'accentue. 


- Plusieurs fonctions possibles Plusieurs fonctions 
- Lorsque x augmente, y augmente possibles 

avec une variation (une pente) qui 

diminue. 
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INDEX 


Une définition se trouve au numéro de page indiqué en gras. 


Acide(s), 243-254, 245 
conjugué d'une base, 245, 246 
faible, 250-251 
fort, 249-250 
voir aussi Électrolytes 

AÂcidité, constante d', 249-252 
voir aussi Acide(s) 

Action de masse, loi d'’, 232-242 
voir aussi Constante d'équilibre 

Activités des métaux, séries d’, 25 

Anion, voir lon négatif 

Arrhenius, théorie d', 244 

Atome(s) 
charge électrique de l'-, 3, 6-7 
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Calorimétrie, 140-141, 142-148 
Capacité 
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Oxydant, 23 

voir aussi Oxydoréduction 
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chimiques, 17-18 
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Translation, mouvement de, 35-36, 116 


Vapeur, 38 
Vaporisation, 37-38 
Variation 
de concentration, 
voir Concentration 
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